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Préface

Ce livre regroupe I'ensemble des exercices donnés a mes éléves de Terminale S
tronc commun, en Chimie, lors de I'année scolaire 2006-2007. La présentation
d’origine des exercices, axée sur une utilisation maximale de la feuille de papier,
a été maintenue. Les exercices dont seul le numéro est précisé peuvent étre
trouvés dans le livre de ’éleve Chimie Terminale S, éditeur Bordas, 2002.

En plus des exercices et de leurs corrigés, on trouvera ici les devoirs maisons,
les devoirs surveillés et les bac blancs. Ce livre est ainsi un outil de travail
complet. Un tel document existe aussi en Physique Terminale S et en Spécialité
Physique-Chimie Terminale S.

Résoudre tous les exercices Les exercices sont destinés a étre tous résolus.
IIs sont d’un niveau facile a moyen. Il ne m’a pas été possible pour l'instant
d’intégrer des exercices d'un niveau plus élevé. Il ne s’agit donc pas d'un
ouvrage uniquement accessible aux meilleurs, bien au contraire : les bons éleves
doivent se tourner vers d’autres références plus completes, et les plus faibles se
mettre au travail dés maintenant avec les exercices que je propose sans chercher
plus loin.

Un travail sur 'année Je me suis efforcé de me limiter, sur chaque chapitre, a
sept exercices, ce qui aboutit en Chimie a environ 90 exercices sur I'ensemble de
I'année, pour les 13 chapitres, correspondants a 13 semaines de travail. L'éléve
se retrouve donc avec un exercice par jour.

Des questions Les questions, généralement aussi au nombre de sept par cha-
pitre, sont 1a uniquement en guise de simple détente ou pour relever un peu le
débat, quand il ne s’agit pas de simples rappels de cours.

Je souhaite a tous mes lecteurs une brillante réussite dans leurs projets. Je
serais heureux de recevoir de votre part des commentaires et des signalements

d’erreurs.

M. CHAURAND
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Chapitre 1

Transformations lentes ou rapides
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Demi-équation Forme générale d'une demi-équation
électronique :

Ox + ne = Réd

Reportez-vous a la méthode distribuée en cours

quant a la maniére d’équilibrer une demi-
équation.

Equations d’oxydoréduction Vous devez étre ca-
pable d’écrire rapidement et surtout sans er-
reur ’équation d’oxydoréduction associée a une
transformation chimique.

Oxydants et réducteurs Vous devez étre capable
d’identifier un oxydant (= une espece capable

Morsciés

Oxydant Couple rédox

Réducteur

Bxercices

1/2-équation

de capter un électron) et un réducteur (= une
espece capable de céder un électron).

Dans une équation, vous devez savoir trouver
les deux couples mis en jeux.

Facteurs cinétiques La température et la concentra-

tion sont, parmi d’autres, deux facteurs ciné-
tiques, i. e. leur augmentation s’accompagne en
général d’une augmentation de la vitesse de ré-
action.
A partir de résultats expérimentaux (courbes,
concentrations, etc.), vous devez étre capable
d’identifier I'effet de I'un ou de l'autre de ces
deux facteurs cinétiques.

Equation rédox
Facteurs cinétiques

N’oubliez pas les trés importants exercices résolus pages 37 et 38

Révisions d’oxydoréduction

Equations de réactions

Soient les couples Ox/Réd :
. ion peroxodisulfate/ion sulfate :

(8,05 @y / SO} (ag))
. ion tétrathionate/ion thiosulfate :

(8,05 g/ 5,03 (ag)
. diiode/ion iodure :

(2aq) / T (aq))

a. On verse une solution de diiode dans une solu-
tion de thiosulfate de sodium (photo de gauche). La
solution de diiode est trés rapidement décolorée.
Ecrire I'équation de la réaction d’oxydoréduction
qui s’effectue. Expliquer la décoloration.

b. On verse une solution de peroxodisulfate de po-
tassium dans une solution d’iodure de potassium
(photo de droite). Une coloration brune apparait
lentement. Ecrire 1’équation de la réaction d’oxydo-
réduction qui s’effectue. Expliquer la coloration.

Reconnaitre un oxydant et un réducteur

L’appelation eau-forte vient du
nom donné par les alchimistes
al’acide nitrique dilué a I'eau.
Les aquafortistes utilisent cette
solution pour graver sur des
plaques de cuivre.

Réaction entre I’acide nitrique et le cuivre :
2NOj(aq) +8H" @) +3Cug)
= 3Cu2+(aq) + 4H20(g) + 2N0(g)

a. Cette réaction est-elle une réaction d’oxydoréduc-
tion ? Justifier.

b. Quels sont les couples oxydant/réducteur mis en
jeu? Ecrire leurs demi-équations d’oxydoréduction.

c. Identifier I'oxydant et le réducteur qui réagissent.
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Facteurs cinétiques

N°20 p. 40 : Influence de la température

Facteurs cinétiques

On reprends l'étude de la réaction d’oxydation des
ions iodure par les ions peroxodisulfate, telle que vue
dans l’exercice 1.1. On réalise des mélanges de diffé-
rentes concentrations en réactifs, a différentes tempé-
ratures, tel qu'indiqué dans le tableau ci-dessous :

N° mélange 11213

[szogzaq)] (mmol.L71) || 10 [ 20 | 10
- -1

[I(aq)] (mmol.L™) 20 | 40 | 20

Température (°C) 18 | 18 | 33

Prosiimes

Oxydoreduction

N°24 p. 42 : Facteur limitant
N°23 p. 41 : Dismutation
N°19 p. 40 : Un dosage rédox
Cinétique

N°25 p. 42 : Visualisation évolution cinétique

Liqueur de Fehling

Dans 5 mL de liqueur de Fehling, on introduit 1 mL
d’éthanal CH3CHOQ(,q). On répartit le mélange dans
deux tubes a essais. On chauffe doucement I'un des
tubes : un précipité rouge brique se forme. Dans 1’autre
tube, aucune réaction n’est détectable.

a. Quel groupe caractéristique a-t-on mis en évi-
dence?
b. Quel est le facteur cinétique étudié?

On recommence 'expérience précédente, mais cette
fois on prépare cing tubes a essais identiques aux pré-

* K

a. A une méme date depuis le début des expériences,
que peut-on prévoir sur la coloration observée dans
les béchers 1 et 2 d'une part, 1 et 3 d’autre part?
Justifier la réponse.

. Parmis les méthodes suivantes, indiquer celles qui
sont susceptible de convenir pour suivre I’évolution
de la réaction :

— pH-métrie;

— conductimétrie;

— colorimétrie;

— mesure de volume gazeux.

cédents, plus un sixieme tube témoin sans éthanal.
On plonge un tube dans la glace, puis, toutes les dix
minutes, on plonge un nouveau tube dans la glace,
jusqu’a la fin de I'expérience au bout de quarante mi-
nutes. On obtient un dégradé de couleurs du bleu au
rouge, en passant par le vert.

temoin
10 20 30 40 40minutes

temps 0

c. Expliquez. Quel est le facteur cinétique étudié?



Chapitre 2
Vitesse de réaction
[
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Vitesse La vitesse v d’une réaction dont l’avancement
est noté x, de volume réactionnel V, est donnée

par:

po L
TV dt

Temps de 1/2 réaction Le temps de demi-réaction est
le temps au bout duquel la moitié de la quantité

Eil I mlu|\\|\‘|MIM!W“HHHN
i )
Peut-on considérer qu'une réaction est terminée

éladatet:2xt1/2?

Pourquoi ne peut-on pas dire que le temps de
demi-réaction est le temps au bout duquel la concen-

de réactif limitant a disparu.

En notant xm.x 'avancement maximal de la ré-
action, et t1, le temps de demi-réaction, l'avan-
cement de réaction x au temps 1/, est:

x(t1/2) = xr;ﬂ

tration des réactifs a été divisée par deux?

Décrire une méthode permettant d’évaluer la vi-
tesse delaréaction a une date t, puis une autre méthode
permettant de déterminer le temps de demi-réaction.

N’omettez pas I'exercice résolu page 56 du livre.

N°9 p. 57
N°10 p. 57 : QCM

Dismutation de I’ion thiosulfate

L’ion thiosulfate szog— réagit avec les ions H* pour se
transformer en soufre, solide de couleur jaune, et en
dioxyde de soufre, selon I'équation :

S,0% (ag) + 2H"(aq) — Ss) + SO2aq) + H20y)

Cette équation est tres belle a montrer, car la solution
initialement incolore et limpide, s’opacifie d"un blanc-
jaune laiteux caractéristique. Exigez de votre profes-
seur qu’il vous la montre !

On mélange, a 25°C, 40 mL de solution de thiosul-
fate de sodium de concentration 0,50 mol.L ™! et 10 mL
d’acide chlorhydrique de concentration 5,0 mol.L 1,
puis on détermine la quantité de matiére ng de soufre
formé en fonction du temps. La courbe donnant ng en
fonction du temps est donnée ci-dessous.

| l I ‘I\ I“|HIHIH|H I HIHIH|‘|\\IH|“HH““HN
!: il |\!1!|u|u| |uih!H'|u} i Lulu
N°15 p. 60 : Déterminer une vitesse de réaction
volumique

Spéléologie

Des spéléologues doivent faire I'exploration d’une
grotte ot ils risquent de rencontrer des nappes de di-

NG (mol)

0,02 e
e
/

0,01 /

/

0 1 2 3 4

5 t(min)

a. Construire le tableau d’avancement du systeme, et
justifier la limite atteinte par ng.

b. Définir la vitesse de cette réaction. La calculer aux
dates t = 0 et t = 2 min. Justifier la variation de la
vitesse.

¢. On recommence l'expérience en changeant seule-
ment la concentration de l'acide chlorhydrique,
maintenant a 3,0 mol.L~!. La valeur limite de ng est-
elle modifiée? Les valeurs des vitesses sont telles
modifiées ? Justifier les réponses.

oxyde de carbone CO;. A teneur élevée, ce gaz peut
entrainer des évanouissements et méme la mort, car il
bloque les voies respiratoires.

Le dioxyde de carbone est formé par action des eaux
de ruissellement acides sur le carbonate de calcium



Ny

6

CaCOjs présent dans les roches calcaires :

CaCOs; (s)+2 H+(aq) —>Ca2+(aq) + COz(g) +3 HzO(g)

On se propose d’étudier cette réaction. Dans un ballon,
on réalise a la date t = 0 s le mélange de 2,0 g carbo-
nate de calcium CaCOg3 ) avec Vs = 100 mL d’acide
chlorhydrique (H3Oz;lq) + Cf(‘aq)) a 0,1 mol.L7!. Le di-

oxyde de carbone formé est recueilli, par déplacement

d’eau, dans une éprouvette graduée. Le volume Vo,

de dioxyde de carbone dégagé en fonction du temps est
donné par le tableau ci-dessous. La pression du gaz est

égale a la pression atmosphérique Patm = 1, 020-10° Pa.

t(s) 0[20(40|60|80|100|120|140|160
Veco, (mL) | 0[29(49|63|72| 79 | 84 | 89 | 93
t(s) 180 | 200 | 220 | 240 | 260 | 280 | 300
Vo, (mL) 97 | 100 | 103 | 106 | 109 | 111 | 113
t(s) 320 | 340 | 360 | 380 | 400 | 420 | 440
Vco, (mL) || 115 | 117 | 118 | 119 | 120 | 120 | 121
Données :

Température au moment de 1'expérience : 25°C soit
T=298K;
Constante des gaz parfaits : R = 8,314 S.1.;
Masses molaires, en g.mol™ : M(C) = 12; M(H) = 1;
M(O) = 16; M(Ca) = 40;
Densité d'un gaz par rapport a l'air :

s M

29

ou M est la masse molaire du gaz.

\ X (x10~3mol)

. Calculer la densité du dioxyde de carbone

COgyg) par rapport a l'air. Dans quelles parties de
la grotte est-il susceptible de s’accumuler ?

. Déterminer les quantités de matieres initiales de

chacun des réactifs.

. Dresser le tableau d’avancement de la réaction. En

déduire la valeur xpm.x de I’'avancement maximum.
Quel est le réactif limitant ?

. a. Exprimer’avancement x a une date t en fonction

de Vco,, T, Pamm et R. Calculer sa valeur numé-
rique a la datet =20s.

b. Calculer le volume maximum de gaz suscep-
tible d’étre recueilli dans les conditions de 'ex-
périence.

. Onacalculé les valeurs de 'avancement x et reporté

les résultats sur le graphe ci-dessous.

a. Donner l'expression de la vitesse volumique de
réaction en fonction de I’avancement x et du vo-
lume V de solution.

b. Comment varie la vitesse volumique au cours
du temps ? Justifier a 'aide du graphe.

c. Définir le temps de demi-réaction t1,,. Déter-
miner graphiquement sa valeur sur le graphe
donné.

. La température de la grotte a explorer est inférieure

a 25°C.

a. Quel est l'effet de cet abaissement de tempéra-
ture sur la vitesse volumique de réaction a la
datet =0s?

b. Tracer, sur le graphe ci-avant, I’allure de 1’évolu-
tion de I'avancement en fonction du temps dans
ce cas.

t (x10%s)




Chapitre 3

La spectrophotométrie, pour 1’'étude d'une réac-

tion lente

Couleur d’une solution Une solution est colorée si
elle absorbe une partie des radiations de la lu-
miere blanche. La couleur observée estla couleur
complémentaire de la couleur absorbée.

700 nm

530 nm

Le spectrophotometre Il est basé sur 1'absorbtion de
la lumiere par une solution limpide contenant
des especes colorées. Il permet de mesurer une
grandeur A appelée absorbance, donnée par la
relation :

Iy
A =log —
87
ol Iy est l'intensité lumineuse incidente, I 1'in-

tensité lumineuse transmise par I’échantillon, et
log le logarithme décimal.

<
] \\09_1

I B & P—

Loi de Beer-Lambert A une longueur d’onde A don-
née, la relation entre 1’absorbance A d’une solu-
tion et sa concentration c en espéce colorée est
donnée par :

A=¢elc

ou ¢ est le ccefficient d’extinction molaire, ty-
pique de chaque espece colorée, et £ estlalongeur
de solution traversée par le faisceau lumineux.
On a ainsi, dans I'hypothése de concentrations

Methodes de suivi

Spectrophotométrie

faibles, proportionnalité entre 1’absorbance A et
la concentration ¢ en espece colorée :

A =kc
Meéthodes de suivi d’une réaction On utilise :

e Un manomeétre lorsque la réaction s’accom-
pagne d'un dégagement de gaz;

e un conductimetre lorsque la réaction fait inter-
venir des ions;

e un pH-metre lorsque la réaction fait intervenir
des ions H+(aq) ;

e Un spectrophotometre lorsque la réaction fait
intervenir une espéce colorée.

Titrage a I'aide d’un spectrophotomeétre Etapes :

e On trace le spectre
d’absorbtion, courbe AA
A=f(A) d'une solution  Amax =7
contenant I'espece !
colorée, et on re- |
cherche la longueur :
d’onde A corres- I
pondant au maximum 0 '
d’absorption.

e A partir de solutions A
étalons de concentra- \

tions connues, on me-
sure l’absorbance de As p-=-- |
chaque solution et on :
trace la droite d’étalon- :
nage A = f(c) pour la '
longueur d’onde Apax.

0 Cs ,C
e On mesure alors 1’absorbance Ag de la solution
inconnue, et on en déduit sa concentration cs par
lecture graphique sur la droite d’étalonnage ci-
dessus.

Absorbance Loi de Beer-Lambert



8
\|H|H|H 1l UWHW}WWW
vt

” il

I
Vrai ou faux : Une solution qui présente une
couleur violette (magenta) absorbe dans le jaune.

Vrai ou faux : Une solution qui présente une
couleur bleue (cyan) absorbe dans le rouge.

Pour une solution suffisamment diluée, comment

varie I’absorbance A d’une solution en fonction de la
concentration ¢ d’un soluté coloré ?

Présenter les différentes opérations a réaliser
pour déterminer la concentration d’une solution co-
lorée.

N°8 p. 75

N’oubliez pas I'exercice résolu page 74 du livre de Chimie.

Couleurs des solutions

N°11 p. 75 : Expliquer la couleur d’une solution
N°12 p. 75 : Retrouver la couleur d’une solution

Loi de Beer-Lambert

Absorbance d’une solution de permanganate de
potassium

a. On travaille a une longueur d’onde A constante et
avec une cuve de longueur ¢ = 1,0 cm. Quel type de
relation existe-t-il entre I’absorbance A et la concen-
tration molaire ¢ de la solution ? Préciser les unités.

b. A 540 nm, ’'absorbance d’une solution de perman-
ganate de potassium de concentration ¢ = 5,0 X
107* mol.L ™! vaut A = 0,93. Quelle est ’absorbance
d’une solution de permanganate de potassium de
concentration ¢’ = 8,0 x 107% mol.L71?

Coeefficient d’extinction molaire d’une solution
de sulfate de cuivre

La couleur d’une solution de sulfate de cuivre est due
a la présence d’ions [Cu(HzO)6]2+(aq).

Une solution aqueuse de sulfate de cuivre (II) est pla-
cée dans une cuve de 1,0 cm de longueur. Le tableau
ci-dessous regroupe quelques mesures d’absorbance
a différentes longueurs d’onde pour une solution de
concentration molaire ¢ = 2,0 x 1072 mol.L L.

A(nm) | 600 | 650 | 700 | 750 | 800
A 020|055 |1,15| 1,9 | 1,70
e (...)

a. Compléter le tableau.
b. Que peut-on conclure ?

Spectrophotométrie

N°15p.75: Action de l’eau oxygénée sur les ions
iodure

Spectrophotométrie

Al’aide d’'un spectrophotometre, on étudie la transfor-
mation entre les ions peroxodisulfate et les ions iodure :

8,03 (ag) *+ 21 (ag) — 2507 (ag) + I2(ag)

Je vous précise que la seule espeéce colorée, absorbant
pour la longueur d’onde choisie, est le diiode Ix(ag).

Toute la solution est placée dans la cuve du spectro-
photometre, dont le volume est V = 2,0 mL. Une partie
des mesures est regroupée dans le tableau ci-dessous.

t (min) 0 5 10 15 20
A 0 0,50 0,75 0,90 1,00
¢ (mol.L ™)

n (mol)

dx/dt (mol.min™)[{4 x 1077|{1 x 1077|8 x 1078|5 x 108|2 x 108
v (...)

a. L'absorbance est proportionnelle & la concentration :
A =kxc,aveck = 1000 L.mol! lors de I'expérience
présente. Complétez la troisieme ligne du tableau.

b. Indiquez la relation entre la concentration ¢ en
diiode et la quantité de matiere n de diiode. Une
fois cela fait, complétez la quatrieme ligne du ta-
bleau.

c. Dressez un tableau d’avancement de la réaction.
Une fois cela fait, donnez la relation entre I’avance-
ment x et la quantité de matiere n de diiode.

d. Lasixieme ligne donne les valeurs de la dérivée de
I'avancement par rapport au temps. Bonus : expli-
quez comment j'ai fait pour compléter cette ligne !

e. A l'aide de la définition de la vitesse, complétez la
derniére ligne. Précisez bien I'unité en téte de ligne.

Autres méthodes de suivi d’'une réaction lente

N°16 p. 77 : Suivi d'une réaction par mesure de
la pression

Interprétation microscopique

N°1 p. 94



Chapitre 4

Les deux sens d’une réaction chimique

|
|||\|\|\I\!1 i ‘
Le pH et sa mesure Le pH est lié a

des ions oxonium H3O" par :
pH = —log[H50%]

i
la concentration

Solution d’acide chlorhydrique Dans une telle solu-
tion, on a : [H30%] = c.
La transformation entre le chlorure d’hydrogene
gazeux HC{y) et 'eau est totale :

HC¢ + H,O — C¢,. ., + H;0}

(aq) (aq)

On dit que l'acide chlorhydrique est un acide
fort dans 'eau.

Solution d’acide éthanoique Dans une telle solution,
ona [H;O%] <ec.
La transformation entre l'acide éthanoique et
I'eau n’est pas totale :

CH3COOI‘I{aq) + H20([) = CHgCOO’(aq) + H30+(aq)

On dit que I'acide éthanoique est un acide faible
dans l'eau.

HIHlH e

lor: U il ‘I :

Ac1de pH
Base
I \IHI\WIHIHIH Il MIH\IH\IHI\HI\

pH-metre
i |‘
" | o )
|||‘|\i1l1l\li\lﬂ|\‘ i \IHIH M HI\“IMI\HI‘

En prenant deux exemples, expliquer ce que sont
un acide fort et un acide faible.

Reprendre la question précédente en introdui-
sant le taux d’avancement final.

N°5 p. 114 : Equilibre dynamique.

Comment appelle-t-on une espece qui est a la

fois’acide d"un couple acide-base et la base d"un autre
couple acide-base ?

Equilibre chimique Une transformation non-totale et
réversible donne lieu a un équilibre chimique,
c’est-a-dire une situation dans laquelle les réac-
tifs et les produits coexistent a des concentrations
fixes, constantes.

On utilise un signe égal (=) ou une double fleche
(===) pour indiquer l'existence d'un équilibre
dans une équation-bilan.
Equilibre dynamique A l'état d’équilibre, il y a
constamment des réactifs qui se tranforment en
. 1 . .
produits (sens —) et inversemment des produits

qui se transforment en réactifs (sens <2—).

Les vitesses de ces deux transformations étant
égales, les concentrations respectives des réactifs
et des produits restent constantes et fixes.

Taux d’avancement Le taux d’avancement 7 d"une ré-
action est le quotient de 1'avancement final par

l'avancement maximal :
Xt

T=
xmax

Avancement final Equilibre

Taux d’avancement Réaction réversible

Comment qualifie-t-on un systeme lorsque les
quantités de matiere des différentes especes qu'il
contient n’évoluent plus ?

Calculez la concentration molaire des ions
H30* dans une solution d’acide chlorhydrique de
pH égal a 2,8, puis dans une solution d’ammoniac
NHj(aq) de pH égal a 9,2.

N°13 p. 115 : pH et concentration

N’oubliez pas I'exercice résolu page 113 du livre.

Force des acides

Préparation de I’acide chlorhydrique

Une solution d’acide chlorhydrique a été obtenue en
dissolvant 1,0 L de chlorure d’hydrogene HC{(g) dans

l'eau distillée, de facon a obtenir un volume de solu-
tion égal a 1,0 L.

a. Ecrirel’é équation-bilan de la dissolution du chlorure
d’hydrogene gazeux dans l'eau.
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b. Calculez la concentration molaire de cette solution.
c. Calculez le pH de cette solution. Justifiez le calcul.

On désire, a partir de la solution précédente, préparer

200 mL d’une solution d’acide chlorhydrique de pH

égala2,7.

d. Calculez le volume de solution mere a diluer pour
réaliser cette préparation.

e. Indiquez le mode opératoire et la verrerie néces-
saire.

L’acide bromhydrique

L’acide bromhydrique est une solution de bromure
d’hydrogene HBr dans I'eau.

On mesure la conductance d’une solution d’acide
bromhydrique de concentration ¢ =1,0-1072 mol.L ™!
dans une cellule conductimétrique constituée de deux
électrodes de platine de surface S=1,0 cm? et distantes
d’une longueur £=1,0 cm.

On trouve G=4,28 mS.

a. Calculer la conductivité de la solution. Préciser
I'unité.

b. En déduire la valeur de la concentration molaire
des ions H3O% dans la solution. Préciser I'unité.

¢. Quel est le taux d’avancement final de la réaction
du bromure d’hydrogene sur I'eau ?
Conclure : le bromure d’hydrogene est-il un acide
fort ou un acide faible ?

Données : Conductivités molaires ioniques :

A0+ = 3,5-1072 S.m2.mol!
Ag =7,8-1073 S.m2.mol !

L’acide fluorhydrique

L’acide fluorhydrique est une solution de fluorure

d’hydrogene HF dans l'eau. Le pH d’une solution

S;1 d’acide fluorhydrique, de concentration ¢; = 9,8-

1073 mol.L 7!, est égal a 2,6.

a. Laréaction du fluorure d’hydrogene avec l'eau est-
elle totale ? Justifier la réponse.

b. Comment doit-on écrire I'équation de cette réac-
tion ? L'écrire.

c. Calculer son taux d’avancement final.

Solution saturée

Dissolution du chlorure d’argent

On introduit progressivement du chlorure d’argent

AgCl) dans de l'eau. Lorsque le solide ne se dis-

sout plus, on mesure la conductivité de la solution :

0=0,19 mS.m~!.

a. Ecrire 'équation de la réaction de dissolution du
chlorure d’argent dans l'eau.

b. Construire le tableau d’évolution de la réaction en
notant V le volume de la solution.

c. Calculer les concentrations des espéeces ioniques en
solution. Peut-on qualifier le chlorure d’argent de
solide peu soluble dans I'eau ?

Données : conductivités molaires ioniques :
MAg") = 6,2 mS.m%.mol ™!
AMC€) = 7,6 mS.m?.mol !

Effet de la dilution

Modification du taux d’avancement

Une solution S d’acide propanoique C;HsCOOH de
concentration apportée ¢ =1,0-10"> mol.L™! a un pH
égal a 3,9.

1. Ecrire I'équation de la réaction entre I'acide et 1’eau.

2. Déterminer le taux d’avancement final de cette ré-
action. Est-elle totale ?

3. Par dilution de S, on obtient une solution S’ d’acide
propanoique de concentration apportée ¢’ = 1,0-
10~ mol.L™!. Le taux d’avancement final vaut alors
7=0,40.

3.a. Dans quel sens a évolué la réaction lors de la
dilution?
3.b. Calculer le pH de la solution S'.

N°21 p. 116 : Méme pH, 7 différents
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Etat d’équilibre d"un systeme chimique

Conductance La conductance G en siemens (S) d"une
solution est proportionnelle a la conductivité o :

GzKaavecK:%

Conductivité La conductivité ¢ d’une solution élec-
trolytique est lié aux concentrations molaires des
ions (cations et anions) par la relation :

0= Am+ [M ] + Ax- [X(aq)]

ot1 les A sont les conductivités molaires partielles
des ions.

(aq)

Unités : ¢ en siemens par metre (S.m™'), A; en
siemens metre carré, par mole (S.m2.mol™ 1), [X;]
en mole par metres-cube (mol.m™3).

Etat d’équilibre A 1'état d’équilibre, les quantités de
matiéres n’évoluent plus.
Cet état d’équilibre est dynamique.

Quotient de réaction Vous devez étre capable d’écrire
i
I

le quotient de réaction Q; pour n’importe quelle
”|u|u \I\

l\l\]\"‘"‘l\\lﬂlﬂ HI}\I‘}HIHI\HIN“H“HINI\
il
Conductivité

'HIHI i Hlﬂl\ i
Etatinitial, déséquilibre
Conductance

Etat final, équilibre
\IHIH

réaction. Un quotient de réaction doit toujours
étre accompagné d"une équation de la réaction :

[1[PP
[TIR

Constante d’équilibre Le quotient de réaction prends

a l'équilibre une valeur particuliére, indépen-

dante de la composition initiale, qui est appelée
constante d’équilibre K :

Qr,éq =K

Détermination La mesure de la conductivité ¢ d’une
solution permet parfois de déterminer toutes les
concentrations des ions, et par suite de calculer
la constante d’équilibre.

rR — pP Or =

Taux d’avancement final Pour une transformation
donnée, le taux d’avancement dépend :

e de la constante d’équilibre ;

e del’état initial du systeme.

Quotient de réaction Siemens

Constante d’équilibre Taux d’avancement final

N’oubliez pas I’exercice résolu page 131.

m)mmmu ulm
Quotient de réaction

Réactions de précipitation

a. Ecrire les équations de précipitation du chlorure
d’argent AgC{, du sulfate d’argent Agr;SO; et
I'équation de dissolution du phosphate d’argent
Ag3PO4.

b. Donner, dans chaque cas, 'expression du quotient
de réaction.

Conductimétrie

Acide méthanoique

La conductivité o, a 25°C, d’une solution aqueuse
d’acide méthanoique HCO,H, de concentration mo-
laire apportée ¢ = 1,0-1072 mol.L7!, est égale a
447 uS.cm™!

Comment déterminer, dans l'état d’équilibre, les va-

leurs des concentrations molaires des especes chi-
miques en solution ?

Avancement final

Réaction entre acides

Une solution aqueuse de volume V est obtenue en in-
troduisant dans de 1’eau 0,010 mol d’acide ascorbique
CsHgOg (principe actif de la vitamine C) et 0,010 mol
d’éthanoate de sodium Na™(,q) +CH3COO(5).

La constante d’équilibre associée a 1’équation de la ré-
action entre 1’acide ascorbique et I'ion éthanoate est
égale a 4,9 a 25°C. Déterminer la valeur de 'avance-
ment de la réaction dans I'état d’équilibre.

Constante d’équilibre

Acide éthanoique
On considere la réaction de l'acide éthanoique
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CH3CO,H(yq) sur l'eau.

a. Fcrire I’équation de la réaction et donner l’expres-
sion de sa constante d’équilibre.
b. Pour un état d’équilibre a 25°C :

{

Quelle est la valeur de la constante d’équilibre as-
sociée a 1’équation de cette réaction ?

5.5| Acide lactique
q

Une solution aqueuse de volume V' = 2,0 L est obtenue
en apportant 2, 0-1072 mol d’acide lactique de formule
brute C3HgO3, noté HA, dans le volume d’eau néces-
saire. A 25°C, la concentration a I'équilibre en acide
HA estde 8,9-10~3 mol.L 1.

a. Fcrire I'équation de la réaction entre l'acide et 1’eau.

b. Calculer les concentrations molaires effectives des
especes ioniques en solution. En déduire la valeur
de la constante d’équilibre associée a I'équation de
la réaction.

N°11 p. 133 : Ammoniac

Réaction entre acides

Un volume V =50, 0 mL d’une solution aqueuse a été
obtenu en apportant n; = 2,50 mmol d’acide métha-
noique HCOOH,y) et n, = 5,00 mmol d’éthanoate de
sodium Na+(aq) +CH3CO0™ (4q) Dans I'état d’équilibre,
a 25°C, sa conductivité vaut 6=0,973 S.m~1.

[CH3COH]gq = 9,6-107* mol.L™!
[CH3CO;],, = [H30]eq = 1,3-107* mol. L™

Ecrire I’équation de la réaction et établir son tableau
d’avancement.

Exprimer la conductivité o en fonction de 1’avance-
ment x¢q dans I'état d’équilibre.

En déduire la valeur x¢q de 'avancement dans I'état
d’équilibre.

a.

b.

* *
*

. Déterminer, a 1’état d’équilibre, les concentrations
molaires effectives des especes chimiques partici-
pant a la réaction.

e. Déterminer la constante d’équilibre.

Données : conductivités molaires ioniques a 25°C :
Achscoo- = A1 =4, 09-1073 S.m2.mol ™!
Aticoo- = A2 =5,46:107% S.m?.mol ™
ANa+ = A3 =5,01-1073 S.mZ.mol !

Effet de la dilution

5.8 | Acide fluorhydrique
ydriq

On détermine la conductivité de solutions d’acide
fluorhydrique de diverses concentrations c. Les résul-
tats sont donnés dans le tableau ci-dessous :

10
90,0

1,0
21,85

0,10
3,567

¢ (mmol.L~1)
o (mS.m™)

Ecrire I'équation de la réaction du fluorure d’hydro-
gene HF sur 1’eau. Donner I'expression du quotient
de réaction associé.

. Déterminer les concentrations effectives des ions
H3O+(aq) et F7(aq) dans ces trois solutions.

. Montrer que le quotient de réaction dans 1'état
d’équilibre associé a I’équation de la réaction étu-
diée ne dépend par de la concentration de la solu-
tion. Comment appele-t-on ce quotient dans ce cas ?

. Calculer le taux d’avancement de la réaction pour

chacune des solutions.

Comment varie ce taux d’avancement avec la dilu-

tion de la solution ?

Données : conductivités molaires ioniques a 25°C :

/\H3O+ =3, 50-1072 S.m?.mol™!
Ap- =5,54-1073 S.\m?.mol!
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Réactions acido-basiques en solution
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Autoprotolyse L'eau est capable de s’ioniser partiel-
lement selon I'équation :

ZHzo(g) = H30+(aq) + OH_(aq)

appelée autoprotolyse de 1’eau. Cet équilibre est
caractérisé par une constante d’équilibre appelée
produit ionique de l'eau, et notée K, telle que :

QreqKe = [H307][OH]
A 25°C, K, = 10714,
Notation p On note :
pKe = —log Ke
A 25°C, pK, = 14.

Calcul du pH A partir de la concentration en ions
oxonium :

et pKa =—logKa

pH = —log [H307]
A partir de la concentration en ions hydroxyde :
pH = pK. + log [OH]
Vous devez savoir démontrer cette formule a par-
tir des précédentes.
Echelle d’acido-basicité Une solution est :
— acide si [H30"] > [OHT;
— basique si [H30"] < [OHT];
— neutre si [H30"] = [OHT].
Repérer l'acidité ou la basicité par rapport a
pH = 7 est valable uniquement exactement a
25°C, ou pK, = 14.
Acide surl’eau L'équation de la réaction d'un acide
AH sur l'eau s’écrit, A~ étant la base conjuguée :
AHug +H2Op = Ag +Hs0"g)

La constante d’équilibre de cette équation est
noté K et est appelée constante d’acidité :

K, - [ATIHO]
[A7]
Si I'on préfere noter le couple acido-basique
(BH*/B):
BH"ag +H20() = Buag +Hs0"g)
<. _ [BIH;O]
~ T BHT

Réaction entre acides Imaginons la réaction entre
'acide AjH d"un couple (A;H/ A7), de constante
d’acidité Ka,, et la base A; d'un couple
(A2H/ AJ) de constante d’acidité Ka, :

AH +A; = A7 + AH

Vous devez savoir démontrer que la constante
d’équilibre de cette équation s’écrit :

_ Ka,
Ka,
Relation Vous devez savoir démontrer la relation :
A-
pH = pKa + log [[AH]]

Domaines de prédominance Vous devez étre ca-
pable, connaissant le pH d"une solution aqueuse
et le pKadu couple acide/base, d’indiquer l'es-
pece prédominante :

- pH<pKp -1
- pH>pKp +1

= AH prédomine;
= A~ prédomine.

Diagramme de prédominance

AH

Diagramme de distribution Exemple pour l'acide
éthanoique CH3COOH tel que pKa =4,8:

[CH3COOH] A A [CH3COO]
base
100 % 100 %
50 % A +50%
acide
0% ; } 0% >
0 3,5 7 10,5 14 pH

Autres points importants Voir le résumé du cha-
pitre 7.
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Echelle de pH Dissociation d’un acide Espece prédominante
Autoprotolyse de I’eau Constante d’acidité Diagramme de prédominance
Produit ionique de I'’eau Réaction entre acides Diagramme de distribution

i

I 1{0)\

AR

Donner une définition ou un schéma pour chacun ~ du couple acido-basique.

des mots clefs ci-dessus. N°4 p. 149
Démontrer la relation entre la concentration en
ions hydroxyde [OH] et le pH. N°6 p. 149

Démontrer la relation liant le pH, le pKaet les Que vaut le pKadu couple (H;0* / H,O) ? Justi-
concentrations des formes acide [AH] et basique [A7] fier. Méme question pour le couple (H,O/OH™).

N’omettez pas l'exercice résolu page 148.

N°18 p. 150 : Le couple HF/F~ N©°23 p. 151 : Deux acides
N°20 p. 150 : La vitamine C N©°28 p. 151 : Acides carboxyliques
Propriétés acido-basiques de 1’eau de Javel N°29 p. 152 : Détermination d’un pK

L'eau de Javel est une solution de chlorure de so- Trois acides
dium et d’hypochlorite de sodium. L'ion hypochlorite,
constituant actif de1’eau de Javel, estla base conjuguée

de l'acide hypochloreux C/OH, acide instable, qui se A :solution d’hydroxyde de sodium de concentration
forme lorsque I'on ajoute un acide dans I'eau de Javel. molaire ¢; =1,0-1072 mol.L ! ;

On dispose des trois solutions suivantes :

a. A quel couple acide/base appartient le constituant
actif de I'eau de Javel ?
b. A partir de quel pH peut-on considérer que ce

B : solution d’acide éthanoique de concentration mo-
laire ¢;=2,0-10"2 mol.L 1, de pKa, =4,8;

constituant actif est prédominant? C : solution d’acide méthanoique de concentration
c. Calculer le rapport : molaire c3=1,0-10"2 mol.L7!, de pKa, =3,8.
[Cgo_]éq . . 2
[CCOH],. On obtient une solution D en mélangeant 100 mL de

solution A avec 100 mL de solution B.
pour un pH égal a 7,5. Ce pH correspond a celui

d’une eau a laquelle on a ajouté deux gouttes d’eau
de Javel diluée (dite a 10 volumes).

A la solution D obtenue, on ajoute ensuite 100 mL de
solution C, ce qui conduit a la solution E.

a. Donner la valeur du pH de la solution A.

OnA co?s’;ate que led di?x}'tliehde Ca;l;one dz l aul‘, €N" b, EcrireI'équation de la réaction acido-basique qui se
traine la formation de 1’acide hypochloreux dans 1’'eau produit dans la solution D.

de Javel. Le dioxyde de carbone dissous est'acide du . 15 .1/ expression de la constante d’équilibre as-

couple (COz, HO/HCO;). sociée et calculer sa valeur ; conclure.
d. Quels réactifs interviennent dans cette réaction? d. Donner la composition de la solution D en ses es-

Ecrire son équation. péces présentes en quantité notables ; en déduire le

e. Déterminer la constante d’équilibre K associée en pH de la solution D.
fonction de Ka, et Ka,. e. Donnerl’équation dela réaction qui se produit dans
Données : (CCOH / C£O™) :pKa, =7,3 la solution E et exprimer sa constante d’équilibre as-
(CO2, H,O/HCO3) : pKa, = 6,4 sociée. Calculer sa valeur.

* K
*



Chapitre 7
Titrages pH-métriques
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Indicateur coloré Un indicateur coloré acido-basique
est une espéce dont la couleur des formes acide
HInd et basique Ind~ sont différentes.

Zone de virage Dans la zone de virage, pKa — 1 <
pH < pKa +1, les formes acides et basiques sont
en concentrations proches et l'indicateur a sa
teinte sensible, mélange des couleurs des teintes
acide et basique.

Choix d’un indicateur A partir d’'une courbe pH =
f(V), vous devez étre capable de choisir un indi-
cateur coloré adapté au dosage colorimétrique.
Typiquement le saut de pH doit étre dans la zone
de virage de l'indicateur.

Réaction de dosage Totale, rapide, unique, équiva-
lence facile a repérer.

Repérage de I’équivalence Le point E d’équivalence
est un point d’'inflexion de la courbe pH = f(V):
la concavité de la courbe change en ce point.

Le volume a l'équivalence s’obtient en repérant
le maximum de la courbe dérivée :
de
v = 3W)

T1trage Suivi colorimétrique
Réaction de dosage Equivalence
Suivi pH-métrique Saut de pH

Donner une définition pour chacun des mots
clefs ci-dessus.

15

pH al’équivalence Le pH a I'équivalence vaut :

e 7 pour un dosage acide fort-base forte ; le point
d’équivalence s’obtient :
— grace ala valeur 7 du pH;
— grace au maximum de la courbe dérivée;
— grace a la méthode des tangentes.

e Supérieur a 7 pour un dosage acide faible-base
forte;

e Inférieur a 7 pour un dosage acide fort-base
faible.

Réactions acido-basique Soit deux couples acido-
basiques n°1 et n®2 :

{(HA1 /A]) Kar
(HA2/ A7) Kaz

On peut envisager comme réactions :

HA + Ay = A7 +HA, K= AL
Ka2
K

HA, + A] = A; +HA;  K=222
Ka1

pH al’équivalence Zone de virage

Volume a I’'équivalence Méthode des tangentes

Indicateur coloré Méthode de la dérivée

N°4 p. 168

N’oubliez pas I'exercice résolu page 167

Réactions acido-basiques

Titrages

N°11 p. 168 : Acide hypochloreux & ammoniac
Prédominance

N°12 p. 169 : Acide méthanoique
Indicateurs colorés

N°16 p. 169 : Vert de malachite

N°17 p. 169 : Dosage d"un acide
Titrage du Coca-Cola

On introduit dans un bécher un volume V,=20,0 mL
de Coca-Cola. On place sous agitation magnétique
pendant une heure, afin d’éliminer le dioxyde de car-
bone dissout. On se propose de doser ’acide benzoique
CeH5COOH de concentration c¢; contenu dans cette
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boisson par une solution d’hydroxyde de sodium de
concentration cp, =5,0-1072 mol.L 1.

Les valeurs indiquées par un pH-metre ont permis
de tracer la courbe de titrage et la courbe dérivée, re-
présentées sur la figure ci-apres, ou V}, est le volume
de solution d’hydroxyde de sodium versé. On sup-
pose qu'une fois le dioxyde de carbone dissout éli-
miné, ’acide benzoique est le seul acide présent dans
le Coca-Cola.

APH

a. Fcrire 'équation de la réaction de titrage.
b. Déterminer, a I’aide des courbes et des données du
texte, la concentration initiale du Coca-Cola en acide

* K
*

benzoique.

. Donner, en utilisant la courbe de titrage, la valeur

du pH obtenu pour un volume V}, = 6,0 mL.

. En déduire la concentration, puis la quantité de ma-

tiere d’ions hydroxyde OH™(yq) restant dans le bé-
cher pour V},=6,0 mL.

. Dresser le tableau d’évolution du systeme corres-

pondant a Vi, =6,0 mL.

. Utiliser les réponses aux deux questions précé-

dentes pour calculer le taux d’avancement final de
la réaction de titrage pour V,=6,0 mL.

La réaction de titrage peut-elle étre considérée
comme totale?

. Proposer un indicateur coloré approprié pour

mettre en évidence 1'équivalence au cours du ti-
trage. Justifier le choix.

| Indicateurs colorés | Zones de virage |
Rouge de méthyle 4,2 -6,2
Rouge de chlorophénol 52-6,8
Rouge de crésol 72-88
Phénolphtaléine 8,2-10,0
Jaune d’alizarine 10,0-12,1

N°19 p. 170 : Nettoyant et détachant
N°21 p. 171 : Effet de la dilution
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Chapitre 8
Evolution spontanée d’un systeme chimique

~ G ‘
Révision et Résum

Spontanéité Un systeme chimique évolue spontané- temps, la valeur du quotient de réaction Q; tend
ment vers l'état d’équilibre. vers la constante d’équilibre K.

Quotient Vous devez savoir écrire 1’'expression litté-

. . . Q. <K & Evolution sens direct 4 ;
rale du quotient de réaction Q; et savoir calculer

. . o 2
sa valeur dans un état donné du systeme. Qr>K ¢ Evolution sens indirect «;

Critere Critere d’évolution spontanée : au cours du Q=K & Equilibre.

Mors cis Bl
Equilibre Quotient de réaction Sens direct
Evolution spontanée Constante d’équilibre Sens indirect

Bxercics Ml

N’oubliez pas I'exercice résolu page 189.

N°2 p. 190 N°18 p. 192 : Formation de 1'éthanoate d’éthyle
N°15 p. 192 : La méthylamine N°22 p. 193 : Equilibre de précipitation

* %
*
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Chapitre 9
Les piles
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Pile Une pile est un dispositif mettant enjeu des trans-
formations chimiques spontanées permettant de
récupérer del’énergie électrique. Cette récupéra-
tion est rendue possible en séparant les especes
chimiques, espéces connues comme donnant lieu
a une transformation chimique spontanée.

Demi-pile Chaque demi-pile est constituée des deux
especes du couple (Ox/Réd) considéré. Si les
deux especes sont en solution, on rajoute une
électrode inerte (graphite ou tungstene) afin de
pouvoir connecter le circuit électrique.

Pont salin Le pont salin assure 1’électroneutralité des
solutions, en permettant le transfert de charges
entre les deux demi-piles.

Schématisation Vous devez étre capable de donner
le schéma d’une pile : deux demi-piles, pont sa-
lin, circuit électrique. Vous devez étre capable de
donner le schéma formel :

ORéd 1/0x 1 || Ox 2/Réd 2@

Electrodes 1 électrode oi1 a lieu la réduction est ap-
pelée cathode, 'anode étant 1’électrode ot a lieu
I'oxydation.

Fonctionnement Vous devez étre capable de tout re-
trouver sur le fonctionnement d"une pile a partir
dela donnée d'un seul renseignement. Une seule
des indications de la liste suivante permet de re-
trouver toutes les autres :la polarité, la position
dela cathode ou del’anode, le sens du courant, le
sens des électrons, la réaction aux électrodes, le
sens de déplacement des ions, la réaction ayant
lieu lorsque la pile débite.

i \I\I\l\l H‘ il 1
Pile Polarité

il “ Il ununu
Pont salin

Porteurs de charge

fém Le force électromotrice e d"une pile correspond a
sa tension « a vide ». Elle s’exprime en volts, se
mesure avec un voltmetre, et ne dépend que des
couples en jeux et des concentrations des solu-
tions utilisées.

Débit Lorsque la pile débite un courant I sous une
tension Upy, on a :

UPNZE—}’I

ol r est la résistance interne de la pile, en ohms

Q).

Hors-équilibre Une pile est un systéme hors-
équilibre, qui débite un courant tant que la réac-
tion chlmlque n’est pas terminée. Lorsque l’equl—
libre est atteint, la pile est usée.

Intensité L'intensité d'un courant est le quotient de la
charge sur le temps :
dg Aq
T
Faraday Le Faraday correspond a la charge d'une
mole d’électrons :

1F =eNa =96500C

Quantité de matiere Si on note x I’avancement de la
réaction ayant lieu dans la pile, y le nombre
d’électrons échangés entre les deux especes des
couples (Ox/Réd), la quantité de charges Aq dé-
bitée vaut :

Aq = xyF

Capacité La capacité C d'une pile est le produit de
lI'intensité I par la durée de fontionnement ¢ :

C=1t
Force électromotrice Faraday
Systéme hors-équilibre Capacité

N’oubliez pas I'exercice résolu page 210.

Constitution d’'une pile

N°10 p. 211 : Indications de I’ampeéremeétre
N°11 p. 212 : Variations des concentrations des

ions
Piles en fonctionnement

N°14 p. 212 : Usure d'une pile cadmium-argent
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N°13 p. 212 : Fonctionnement d’une pile zinc-fer =~ Capacité
Piles usuelles

N©°22 p. 215 : Capacité d'une pile zinc-argent
N°®18 p. 213 : Piles boutons N°23 p. 215 : Fonctionnement d’une pile fer-
N°19 p. 213 : Alimentation d’une radio aluminium
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Chapitre 10

L’électrolyse, une transformation forcée

Forcée L'électrolyse est une transformation forcée
(elle se produit dans le sens inverse du sens spon-

tané).

Electrodes L’électrode ot a lieu la réduction est ap-
pelée cathode, I'anode étant I’électrode ot a lieu
'oxydation.

Lorsque I'on veut éviter des réactions parasites,
on utilise des électrodes inertes, par exemple en
graphite (Cs) quasiment pur) ou en platine (Pt).

Oxydation & réduction A partir dela donnée du sens
du courant imposé par le générateur, vous de-
vez savoir expliquer olt se produit I'oxydation
(anode) et ot se produit la réduction (cathode).

Ox +ne = Réd

Sur la demi-équation, on voit que la réduction
est une consommation d’électron, donc cHté @
du générateur; et I'inverse, coté O, pour 1'oxy-
dation.

Réactions Vous devez étre capable de retrouver les ré-
actions, a partir de la description de ce qui a lieu
pendant I’expérience aux électrodes et de la don-
née d"une liste de couples oxydant/réducteur.

Accumulateurs Dans une électrolyse, la réaction est
inverse (= sens forcé) a celle ayant lieu dans une
pile (= sens spontané). On peut donc envisager
derecharger les piles. En pratique cela ne marche
que pour certains couples, et dans ce cas on parle
de pile rechargeable ou accumulateur.

Le fait que la réaction d’électrolyse soit exacte-
ment l'inverse de la réaction de débit de la pile

Electrolyse

Inertes
Cathode

Electrodes
( "‘ll\\'”l b lm”l“ I

| |HIHIH|‘HI\U|\W\
S Eii
Définir chacun des mots clefs ci-dessus.

Donner, pour chacun des couples suivants :
(H*/Hy) et (O2/H,0), la demi-équation d’oxydoré-
duction. Indiquer en quoi l'eau intervient dans le pre-
mier couple. Indiquer quelle type de réaction (oxyda-
tion ou réduction) peut subir I’eau dans chaque cas, et

implique que 1'on peut ré-utiliser les formules :

d
I:—q et Q=xyF =n.F

dt

Bio Dans une cellule, la respiration est une transfor-
mation spontanée :

CgH1206 + 607, — 6 CO» + 6 H,O

La photosynthésee étant la transformation in-
verse, forcée :

6 CO,; + 6 H,O — C¢H1,04 + 6Oy

Tests Voici un rappel de quelques tests d’identifica-
tion courants :

e Dihydrogene Hyy) : détonation au contact

d’une flamme;

e Dioxygene Oz(g) : ravive une braise;

e Dichlore, gazeux Cly) ou dissous Clyq) : dé-
colore un colorant comme 1'indigo;

e Dépot de cuivre Cu(,) : couleur cuivrée (=

rouge);
e lons hydroxyde OH ) : pH > 7, teinte ba-
sique rose pour la phénolphtaléine;

e Jons oxonium H30+(aq) : pH < 7, teinte acide
jaune pour le bleu de bromothymol (BBT) ;

e Ions cuivre Cu2+(aq) : teinte bleue en solution
aqueuse, précipité blanc Cu(OH)y) avec les
ions hydroxyde;

e lons chlorure C¢ (g précipité blanc
AgCls) qui noircit a la lumiere avec les ions
argent Ag* ) ;

Anode

Accumulateur

Tests
Photosynthese

a quelles électrodes ces réactions vont avoir lieu dans
le cas d'une électrolyse avec deux électrodes inertes.

Proposez une interprétation de 1'expérience
d’« électrolyse a anode soluble » menée en cours, dans
laquelle on avait constaté la disparition de 1’anode en
faisant circuler un courant entre deux électrodes de
cuivre, plongées dans une solution de sulfate de cuivre.
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N’0mettez pas les applications pages 222 et 224, et I'exercice résolu page 230.

N°9 p. 231 : Electrolyse d’une solution aqueuse
de permanganate

N°10 p. 232 : Bilan chimique lors d"une électro-
lyse

Electrolyse d’une solution de nitrate de plomb

On effectue 1’électrolyse d"une solution aqueuse de ni-
trate de plomb entre une cathode de plomb et une élec-
trode inattaquable de graphite. Les ions nitrate sont
indifférents. Du plomb se dépose a la cathode, et il se
forme un gaz incolore a ’anode.

a. Fcrire les équations des réactions s’effectuant a la
cathode, a I’anode et le bilan de 1’électrolyse.

b. Déterminer la masse de plomb déposée apres At =
20 minutes d’électrolyse par un courant constant
d’intensité [ = 2 A.

Données : Mp, = 207 g.mol™ et 1 F = 96500 C;
Couples oxydant/réducteur : Oy ) /H20; H(J;q) /H>O;
sz 20) /Pbs) ;

Accumulateur au plomb

Gaston Prantg, physicien frangais (1834-1889),
construisit le premier accumulateur électrique, un ac-
cumulateur au plomb, en 1859.

Cet accumulateur est constitué de deux électrodes en
plomb, dont 1'une est recouverte de dioxyde de plomb
PbO, ) : c’est la borne positive (sous-entendu : de l’ac-
cumulateur utilisé en générateur). Les deux électrodes
plongent dans une solution tres concentrée d’acide sul-
furique QH* + SOﬁ‘). Les deux électrodes sont recou-
vertes de sulfate de plomb (précipité) PbSO;.

Les couples rédox mis en jeu sont : PbO,/PbSO; et
PbSO4/Pb. On remarquera que le sulfate de plomb est
a la fois oxydant d'un couple et réducteur de l'autre
couple — un peu comme les amphoteres ou ampholytes
pour les couples acide/base.

a. Expliquez la différence entre un accumulateur et
une pile.

b. Ecrire I’équation de la charge de I'accumulateur.

c. Ecrire I'équation de la décharge de I’accumulateur.

On se reportera tres utilement a I'énoncé de Spécialité 15 pour d’autres rappels et d’autres exercices.
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Chapitre 11

Estérification et hydrolyse
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Groupes caractéristiques Dans une formule dévelop-
pée donnée, vous devez étre capable de recon-
naitre les groupes caractéristiques suivants :

Alccols -OH

Aldéhydes -CO-H

Cétones -CO-R

Acide carboxylique -COOH

Ester -COOR

Réactions lentes Les réactions d’estérification et
d’hydrolyse sont lentes.

Equilibre Les réactions d’estérification et d’hydrolyse
sont inverses I'une de l'autre, et conduisent a un
état d’équilibre.

Estérification A partir de la formule développée d'un
ester, vous devez étre capable de retrouver la
formule développée de 'alcool et de 1’acide car-
boxylique ayant servit a synthétiser l'ester : la
chaine carbonée de l’alcool remplace 'hydro-
gene porté par I'oxygene del’acide carboxylique.

Alcools Acides carboxyliques
Aldéhydes Esters
Cétones Estérification

Donnez une définition pour chacun des mots
clefs ci-dessus.

Soit un systéme chimique formé par un mélange
équimolaire d’acide éthanoique et d’éthanol. Au bout
d’un certain temps, on veut vérifier que ce systeme est
bien al’équilibre ; proposer un protocole expérimental.
On considere le propan-2-ol. S’agit-il d"un alcool
primaire, secondaire ou tertiaire ? Indiquer I'ester qu’il
peut donner par réaction avec 1’acide acétique.

Ecrire la formule du propanoate de butyle. Indi-
quer les réactifs permettant d’obtenir un tel produit.

On considere un mélange constitué d’3 mole
d’acide acétique, de 2 moles d’éthanol, d’1 mole d’acé-

Contrdle n°1 Il est possible de modifier la vitesse des
réactions d’estérification et d’hydrolyse :

— En utilisant la température, facteur cinétique;;
— En utilisant un catalyseur.

Controle n°2 Il est possible de modifier le taux
d’avancement final des réactions d’estérification
et d’hydrolyse :

— Par ajout d"un réactif;
— Par élimination d"un produit (distillation...).

On parle dans ces cas de déplacement d’équilibre.

Rendement Le rendement 7 d’une transformation
chimique est le rapport :

Tléq

nmax

ol 7144 est la quantité de matiere obtenue, et 71max
la quantité de matiere dans 'hypothese d'une
réaction totale.

Hydrolyse Catalyseur

Equilibre Facteurs cinétiques

Réaction lente Rendement

tate d’éthyle et de 10 moles d’eau. Ecrire 1’é équation de
la réaction d’estérification, calculer le quotient de ré-
action initial Q,, indiquer le sens de la réaction et les
quantités finales de réactifs et de produits sachant que
K=4.

Recommencer les questions précédentes avec
1 mole de chacune des especes chimiques.

Ecrire en formule semi-développée tous les es-
ters de formule brute C4;HgO,. Nommer chacun des
esters, et écrire pour deux d’entre eux (choix libre) les
réactions d’estérification qui permettent de les synthé-
tiser. On précisera les noms de 'acide carboxylique et
de I’alcool utilisés.



23

N’oubliez pas I’exercice résolu page 252.

Nomenclature

N°16 p. 253 : Identifier un ester
N°18 p. 253 : Acétate d’isoamyle
Rendement

N°20 p. 254 : La réaction d’estérification
Hydrolyse

N°22 p. 254 : Huiles essentielles
Synthése

Synthése d"un parfum : QCM

On réalise un montage a reflux en plagant dans un
ballon une masse m = 12,2 g d’acide benzoique de
formule CgHs — COOH, un volume V = 40,0 mL de
méthanol CH3z — OH, quelques gouttes d’acide sulfu-
rique HySOy et de la pierre ponce.

On obtient du benzoate de méthyle, liquide a odeur
forte, et présent dans I'arome d’ceillet.

1. L'acide sulfurique permet :
@ d’accroitre le rendement de la réaction ;

@ d’accroitre la vitesse de réaction ;

@d’obtenir un taux d’avancement égal a 1.
2. ncernant les réactifs :

[a]le méthanol est en excés;

@ le méthanol est réactif limitant;
le méthanol et I'acide benzoique sont en propor-
tions stoechiométriques

3. Apres refroidissement, on verse le contenu du bal-
lon dans une ampoule & décanter ; on obtient deux
phases. Apres traitement de la phase contenant I'es-
ter, on récupere une masse m = 10,2 g de benzoate
de méthyle.
La réaction est :
[a]limitée ; le rendement est de 67 % ;

@ totale; @ le rendement est de 75 %.

Espece M |densité| solubilité
chimique g/mol| & 20°C | dans l'eau
acide benzoique 122 1,3 |peusoluble
méthanol (poison) 32 0,80 soluble
benzoate de méthyle| 136 1,1 insoluble

Suivi cinétique

Cinétique de la synthése d’'un arome de banane

L’ardme de banane utilisé dans I'industrie agroalimen-
taire est dli a un composé artificiel, 'éthanoate d’isoa-
myle dont la formule semi-développée est :

1. Donner la formule semi-développée de 1'alcool et
de l'acide carboxylique nécessaire a la synthese de
l'ardme de banane. Ecrire 'équation de la réaction
correspondante.

2. On prépare un mélange équimolaire de n =
0,10 mol d’acide carboxylique et n = 0,10 mol d’al-
cool. Déterminer I'avancement maximal de la réac-
tion.

3. On suit 'avancement de la réaction au cours du
temps par un titrage de I'acide restant. Les résultats
sont reportés sur le tableau suivant :

t(min) |0]5][10]15]20|30|45|60|75|90
x (mmol)| 0 [3750(56|60|63|66(67]67|67

Représenter graphiquement les variations de
I'avancement x en fonction du temps.

4. a. Rappeler la définition de la vitesse de réac-
tion. Comment évolue cette vitesse au cours du
temps ? Justifier.

b. Quel est 'avancement final de la réaction ?
c. En déduire le rendement de la synthese.
d. Comment peut-on qualifier cette réaction ?
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Chapitre 12

Controle par les réactifs

Anhydride d’acide Les anhydrides d’acide sont une
nouvelle famille de composés, dont le groupe
caractéristique est -CO-O-CO-, de formule déve-
loppée :

O O
[ [

—C-0-C—
Nomenclature Vous devez savoir nommer tous les es-
ters comportant un maximum de cinq atomes de
carbone.

Estérification La réaction entre un anhydride d’acide
et un alcool est rapide, elle donne un ester et
I’avancement maximal est atteint.

@) @)
R—g—O—(”:—R + R -OH
@) @)
= R—(”f—O—R’ + R—(”?—OH

Vous devez savoir écrire I'équation de cette ré-
action, a partir de la donnée des formules de
I'anhydride d’acide et de 'alcool.

Inversement, vous devez savoir retrouver les for-
mules semi-développées de 'anhydride d’acide
et 1’alcool, a partir de la donnée de la formule
semi-développée de l'ester.

Expérimental Vous devez savoir mener, en justifiant
le matériel utilisé :
e un chauffage a reflux;
e une distillation fractionnée;
e une recristallisation ;
e une filtration sous vide;

e une chromatographie sur couche mince.
i
OTS 5 ¢
i

N 11}
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Anhydride

Recristallisation

Donnez les formules semi-développées et nom-
mer tous les esters comportant un maximum de cing
atomes de carbone. Pour chaque, indiquer I'anhydride
carboxylique et 1’alcool utilisés pour leur synthese.

Filtration sous vide
Hydrolyse basique

Hydrolyse basique La réaction d’hydrolyse basique
d’un ester, ou saponification, est rapide, exother-
mique, et]’avancement maximal est atteint. Cette
réaction conduit a un alcool et un ion carboxylate
(base conjuguée de I'acide carboxylique) :

@)
R—g—O—R’ + OH~
@)
= R—g—O‘ + R — OH

Savon Un savon est un mélange d’ion carboxylates
de sodium ou de potassium. Ces ions carboxy-
late sont les bases conjuguées d’acides gras.

IIs sont issus de la saponification des triglycé-
rides selon la réaction :

R — COO — CH,
|

R—COO—CH + 3(OH (g +Na*ug)
|

R — COO — CH,

CH, - OH
|

= CH—OH + 3(R-COONagy)
I
CH; - OH

Acides gras Les acides gras sont des acides carboxy-
liques a longue chaine carbonée non ramifiée.

Ions carboxylate Lesions carboxylate alongue chaine
R-COO™ qui constituent le savon sont des molé-
cules amphiphiles, qui possedent :
¢ une longue chaine carbonée hydrophobe;

e une téte polaire hydrophile.
ANANANANANANANA/ COOT

Saponification Acides gras

Savon Ions carboxylates

N°5 p. 271
N°6 p. 271

N°7 p. 271

N°1p. 271
N°2 p. 271

N°3 p. 271
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N’oubliez pas I'exercice résolu page 270.

Synthése d’esters I’équivalence vaut Vpg = 14,1 mL. En déduire la
masse d’acide acétylsalicylique contenu dans un
N°15 p. 271 : Acétate de géranyle comprimé d’aspirine utilisé. Conclure.

c. Pourquoi n’utilise-t-on pas des solutions plus

N°21 p. 273 : Essence de lavande ] .
concentrées pour ce titrage ?

Dosages

Dosage de I’aspirine

Apres l'avoir finement broyé dans un mortier, on dis-
sout totalement‘ufl comprim'é‘ d’aspirineiAsp‘ro 320 Savons
dans de l'eau distillée, en utilisant une fiole jaugée
de volume Vy = 250 mL. Le modele moléculaire de . e
'aspirine, ou l'acide acétylsalicylique, est représenté Saponification de I'oléine

ci-dessous. On réalise, a ’aide d"une solution concentrée de soude
utilisée en exces, la saponification d"une masse m(ol) =
25,0 g d’huile d’olive assimilée a de l'oléine de for-
mule :

Hydrolyse basique

N°17 p. 272 : Cire de cachalot

Cy17H33 — COO — CH,
I

Ci7Hzz — COO — CH
|

Cy7H33 — COO — CH,

Quelles masses de savon et de glycérol peut-on espérer

a. Pourquoi ne chauffe-t-on pas la solution pour favo-  jjienir?

riser la dissolution ?

b. On dose un volume V = 20,0 mL de la solution
S a l'aide d’une solution de soude de concentra- N°18 p. 272 : La butyrine
tion cg = 1,00-1072 mol.L71. Le volume versé a N°19 p- 272 : Obtention d’un savon

Donnée : masse molaire de 1'oléine M(ol) = 884 g.mol 1.

* *
*
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Chapitre 13
Catalyse
111
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Catalyseur Un catalyseur est une substance qui aug-
mente la vitesse d"une réaction chimique. Le ca-
talyseur participe a la réaction, mais ne fait partie
ni des réactifs, ni des produits, et donc n’apparait

pas dans1’équation-bilan (on 'indique au dessus
de la fleche ou du égal).

Homogeéne Lorsque le catalyseur et les réactifs sont
dans la méme phase (solide, liquide ou gaz), on
parle de catalyse homogene.

Hétérogéne Lorsque le catalyseur et les réactifs ne
sont pas dans la méme phase, on parle de ca-
talyse hétérogene. Dans ce cas, le catalyseur est
souvent un solide, et les réactifs des liquides ou
des gaz (exemple : pot catalytique).

Enzyme En biochimie, certaines protéines possedent
une activité catalytique : ces protéines sont ap-
pelées enzymes. On parle alors de catalyse enzy-
matique.

Spontanéité Un catalyseur ne peut intervenir que sur
des réactions spontanées.

Spécificité Contrairement aux deux facteurs ciné-
tiques température et concentration, qui agissent
sur la probabilité de chocs efficaces entre molé-
cules, le catalyseur modifie le mécanisme réac-
tionnel, c’est-a-dire la fagon dont la réaction s’ef-
fectue (on parle d"un nouveau chemin de réaction).
Conséquence, un catalyseur est spécifique a une
réaction.

Equilibre Un catalyseur ne modifie pas I'état d’équi-
libre, car il accélere a la fois les réactions directe et
inverse. En conséquence, la transformation chi-

Catalyseur

I'S
MluIH it
Hétérogene

Homogene Enzymatique

o
Nt
Définition pour chacun des mots clefs.

N°2p.290 N°6 p. 290 N°8 p. 290

Au laboratoire, les étiquettes des flacons ont été
mélangées, et vous ne savez plus de deux flacons qui
est 'aldéhyde, qui la cétone, et qui l'acide carboxy-

mique est simplement plus rapide, I'état final est
le méme.

Sélectivité Dans l'industrie, le choix d'un catalyseur
spécifique permet d’orienter une syntheése vers
un produit particulier lorsque plusieurs produits
sont susceptibles de se former.

Alcools Lors de 'oxydation ménagée d’un alcool pri-
maire, il se forme un aldéhyde puis un acide
carboxylique;

Lors de I'oxydation ménagée d’'un alcool secon-
daire, il se forme une cétone;

L’oxydation ménagée d’un alcool tertiaire n’est
pas possible.

Pour réaliser de telles oxydations, on a recours au
dichromate ou au permanganate de potassium,
acidifié, dilué, a chaud.

Tests Vous devez connaitre la mise en ceuvre et le ré-
sultat des tests suivants :

— liqueur de Fehling : solution bleue qui forme
un précipité rouge brique a chaud avec un al-
déhyde;

— DNPH ou 2,4-dinitrophénylhydrazine : réagit
avec les aldéhydes et les cétones pour former
un précipité jaune-orangé ;

— Bases de Schiff : réagissent avec les aldéhydes
et les cétones pour former une solution rose
fushia;

— Miroir d’argent : solution de nitrate d’argent
ammoniacal (réactif de Tollens) qui forme un
précipité d’argent métallique avec un aldé-
hyde;

Sélectivité
Equilibre

lique. Décrire des tests & leurs résultats permettant de
départager les flacons.

Qu’est-ce qu'un alcool primaire? Secondaire ?
Tertiaire ? Expliquer qualitativement pourquoil’oxyda-
tion ménagée d'un alcool tertiaire est impossible. Quels
produits donnerait ’oxydation totale ?



Essayez d’allumer un sucre avec un briquet :
le sucre se transforme en caramel. Mettez un peu de
cendre sur un second sucre, et essayer de l’allumer a
I’endroit o1 vous avez mis la cendre : le sucre brile
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alors avec une flamme bleue. Comment interpréter le
role de la cendre, ininflammable, dans la réaction de
combustion du sucre ?

N’oubliez pas I’exercice résolu page 289.

Catalyse homogeéne

N°11 p. 290 : Essais divers

Découverte d’une catalyse

L’ion peroxodisulfate SZO8 (ag) €stl’oxydant du couple
(SzOg_ / SOi_). II oxyde I'ion iodure en diiode selon
une transformation (notée réaction (1)) quasi totale et
lente.

En revanche, les transformations mettant en jeu soit
l'ion S Os (ag) €t 'ion Fe?* (ag) (réaction (2)), soit I'ion
Fe3* (ag) €t l'ion ["(5q) (réaction (3)) sont des transforma-
tions quasi totales et rapides.

Ecrire les demi-équations d’oxydoréduction des

couples (SZO§_ / SOi_ ), (Fe3* /Fe?*) et (I, /17).

Ecrire les équations des réactions (1), (2) et (3) dont

il est question dans 1’énoncé.

. Montrer que le bilan de la réaction (1) peut étre at-
teint a partir des réactions (2) et (3).

. Montrer que l'ion Fe2+(aq) catalyse 'oxydation de

lIion iodure par I'ion peroxodisulfate. De quel type

de catalyse s’agit-il ?

a.

b.

Sens d’addition des réactifs

On envisage d’oxyder le propan-1-ol par une solution
acide de permanganate de potassium, selon deux pro-
tocoles différents A et B.

Dans le protocole A, une solution acide de per-
manganate de potassium contenant 0,4 mol d’ions
MnOj,q) est ajoutée goutte a goutte a 1,0 mol de
propan-1-ol, contenu dans un ballon muni d"une co-
lonne a distiller. Simultanément, on chauffe au moyen
d"un chauffe-ballon. Le distillat recueilli correspond a
un produit P.

Dans le protocole B, on verse, au moyen dune am-
poule de coulée, 1,0 mol de propan-1-ol a une solution
contenant 1,0 mol de permanganate de potassium aci-
difiée, contenue dans un ballon muni d'un réfrigérant
ascendant. L'ensemble est chauffé a reflux. Apres trai-
tement, on obtient un produit organique Q.
a. Montrer qu’a I'oxydation ménagée du propan-1-ol
peuvent étre associées deux réactions différentes.

* *
*

Ecrire les équations correspondantes.

b. Montrer que chacun des deux modes opératoires
présentés conduit préférentiellement a 1'un des
deux produits d’oxydation possible; préciser le-
quel.

c. Justifier cette obtention sélective par des considéra-
tions cinétiques.

Donnée : 1a température d’ébullition d"un aldéhyde est
inférieure a celle de 1’alcool correspondant.

Catalyse hétérogéne

N°14 p. 291 : Estérification

Sélectivité d’un catalyseur

a. Lorsque l'on fait passer des vapeurs d’éthanol

sur de l’alumine portée a 400°C, on obtient,
apres condensation des vapeurs d’eau et d’éthanol
n’ayant pas réagi, un gaz qui décolore une solution
de brome.

Quel est le gaz formé ? Ecrire I’équation de sa for-
mation a partir de I’éthanol.

. Lorsque l'on fait passer des vapeurs d’éthanol
sur du cuivre porté a 300°C, on obtient un mé-
lange de gaz dont I'un se condense en un liquide
dans un tube refroidi dans I'eau glacée. Le liquide
ainsi obtenu fournit un précipité jaune avec la 2,4-
dinitrophénylhydrazine et conduit a un miroir d’ar-
gent lorsqu’on le traite par le nitrate d’argent am-
moniacal.

Quelle est la nature du produit caractérisé par ces
deux tests? L'identifier et donner 1'équation de sa
formation a partir de 1’éthanol.

. Quel est le role joué par 1’alumine et par le cuivre
dans chacune de ces deux expériences ?

. Quelle propriété est mise en évidence par la com-
paraison de ces deux expériences ?

Catalyse enzymatique

m [13.6] N°16 p. 291 : A partir de I’éthanol
N°18 p. 292 : L'alcool et ’organisme
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Deuxieme partie

Corrigés
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Correction 1

31

Transformations lentes ou rapides

Equatlons de réactions
a. Dbag +2e7 = 217
25,0749 = S,07(ag+2e
bag +25,05 e = 2076g + 5,08 o

Destruction du diiode, de teinte orangée, par les
ions thiosulfate. Tous les produits sont incolores.

b. S 08 (aq) +2e” = 2 504 (aq)
2Tag = lpag+2e
S OS (aq) +21I - 2 Soi_(aq) + IZ(aq)
Tous les réactifs sont incolores. Apparition de
diiode, de teinte orangée.

Reconnaitre un oxydant et un réducteur

a. Essayons d’identifier des couples oxydant-
réducteur par leurs demi-équations d’oxydoréduc-
tion :

Cu2+(aq) +2e" = CU(S)
= Couple (Cu®*"/Cu)
NO(g) + ZHzo(g) + 6e = NOg(aq) + 4H+(aq)
= Couple (NO/NO;)
En additionnant les deux demi-équations, on re-
trouve I'équation donnée. Donc la réaction est bien
une réaction d’oxydoréduction.
b. Déja fait.
c. L'oxydant est1’ion nitrate NO;3, qui oxyde le cuivre,
qui agit comme un réducteur.
|| M

i) |
\I\\I‘I‘iﬂlﬂl\\!u u\ﬂlm”
n |1.5|N°24 p. 42 : Facteur limitant

1. MnO;(aq) +8 H+(aq) +5e = Mn2+(aq) +4 HzO(g)
H2C204(aq) =2 COz(aq) +2 H+(aq) +2e”
2 MnO;(aq) +6 H+(aq) +5 H2C204(aq)
-2 Mn2+(aq) +8 HzO(g) +10 COz(aq)

2. Quantités de réactifs :
Mvino; = 2,5 X 10~* mol; np,c,0, = 2,0 x 1073 mol.
3. L’ion permanganate est le réactif limitant.
[Mn?*(3q)]max = 5,0 x 1072 mol.L™.
5. La couleur violette de la solution devient de plus en
plus pale. Laréaction est achevée lorsque la solution
est totalement décolorée.

ol

N°23 p. 41 : Dismutation

N°20 p. 40 : Influence de la température

La température est un facteur cinétique : les échan-
tillons d’eau oxygénée qui sont a plus haute tempéra-
ture se dismutent plus vite. La conséquence est que,
pour conserver I'eau oxygénée, il faut la mettre au
frigo!

Facteurs cinétiques

a. Entre les béchers 1 et 2 d'une part, la concentra-
tion en ions iodure dans le bécher 2 est initialement
plus élevée, et comme la concentration est un fac-
teur cinétique, la réaction dans le bécher 2 sera plus
rapide, la teinte de ce bécher a une date donnée sera
plus foncée.

Entre les béchers 1 et 3, la température est plus éle-

vée dans le bécher 3, comme il s’agit d'un facteur

cinétique, la réaction dans le bécher 3 sera plus ra-
pide, la teinte de ce bécher a une date donnée sera
plus foncée.

b. — pH-métrie: pas d’intervention d’ions H+(aq), donc

non adapté;

— conductimétrie : envisageable ;

— colorimétrie : adapté, puisqu’il y a un change-
ment de teinte; I'idéal est d’ailleurs de procéder
par spectrophotométrie ;

— mesure de volume gazeux : pas de gaz qui se
dégage, donc non adapté.

N°19 p. 40 : Un dosage rédox
N©°25 p. 42 : Visualisation évolution cinétique

Liqueur de Fehling

a. Groupe carbonyle C=0, aldéhydes.

b. La température : en chauffant, la réaction de réduc-
tion de l’aldéhyde (éthanal) par le cuivre est plus
rapide.

c. Le facteur cinétique est encore la température. La
réaction est lente a température ambiante, il faut
plus de trente minutes pour obtenir le précipité
rouge brique. Dans la glace, les tubes subissent une
trempe, la vitesse de la réaction est tres diminuée,
ce qui permet de comparer les couleurs a la fin. Le
vert est le résultat de la synthése additive du rouge
et du bleu.
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Correction 2
Vitesse de réaction
"{'i'i"llﬂlulﬂ \\I\}!H|‘\IH\I\W’NI\HIH 1l NI\HI\HH

|| ‘I\i\l\l\l il HIHiH \IH\IH \I\HI“ \;I\} H\I\Hﬂ“ﬂ

m Non, a t = 2t1/2, X = X /4, la réaction n’est pas
terminée (Nota bene : x., est une autre notation pour
Xmax, qui indique explicitement que la réaction n’est
en théorie terminée que pour un temps infini).

At= t1/2, X = X0 /2, on peut dire que les concen-
trations de réactifs sont divisées par deux uniquement
si les réactifs ont été introduit en quantités stcechiomé-
triques. En revanche, si 'un des réactif est en grand
excés, sa concentration aura assez peu varié¢, méme a
I’achévement de la réaction.

Pour évaluer la vitesse de réaction au temps t,
il faut soit connaitre la fonction x(t), pour pouvoir cal-
culer sa dérivée dx/dt, soit mesurer graphiquement la
I
E \I\IHI‘\IHIH \IHIHlm H}!N!N \M H|\”|\”IM

N°9 p. 57
N°10 p. 57 : QCM

a. Faux, c’est I'inverse : la courbe 1 correspond a la
concentration la plus forte, car plus raide, donc cor-
respondant a des vitesses de réaction plus élevées
aux mémes dates que la courbe 2. Le facteur ci-
nétique concentration permet d’expliquer ces diffé-
rences.

b. Vrai; un tracé des temps de demi-réaction (pour
lesquels x = x./2) permet de s’en convaincre. Il
s’agit d’'un malencontreux cas particulier, tel que
l'on s’en convaincra en relisant les explications du
paragraphe 3.2.B du livre, page 51.

c. Faux, en général la vitesse de réaction diminue
au cours de 'avancement de la réaction — et ici,
on constate bien une diminution de la pente des
courbes au cours du temps.

d. Faux, c’estjustementl’inverse, la concentration des
réactifs est LE facteur cinétique en ceuvre ici.

Dismutation de I’ion thiosulfate
a. On calcule les quantités de matiére initiales :

Nthio, = CV = 0,50 X 40 = 20 mmol

nyr = CV =5,0x 10 = 50 mmol

On détermine I'avancement maximal Xy :
20 — xmax <0

50 — 2 Z 0} = Xmax = 20 mmol
max

Le tableau d’avancement est donc dressé en milli-
moles, avec l'ion thiosulfate comme réactif limitant :

pente de la tangente a la courbe x(t), ce qui donne la
valeur de dx/dt au temps t considéré.

Restera alors a appliquer la formule :

tvdr

Pour évaluer directement le temps de demi-réaction,
soit on dispose de la courbe x(t) et on procede a une
lecture graphique, soit dans le cas particulier d"une ré-
action donnant des produits colorés, on peut préparer
une solution étalon contenant exactement les concen-
trations des produits prévus a t = tj,;, et comparer
avec la couleur du mélange réactionnel.

5,05 (aq) +2H"(aq) — Sts) +502aq) +H20y0)

EI 20 50 0 0 -
Ec 20 —x 50 — 2x X X -
EF 0 10 20 20 -

La lecture du tableau d’avancement permet de jus-
tifier ng = 20 mol, valeur que l’'on indique sur le
graphique par une asymptote horizontale.
b. Définition du cours :

_ 1dx

T vadt
Dans le cas présent, V =40 + 10 = 50 mL et ng = x,
donc on va utiliser la relation suivante pour calculer
la vitesse, avec ng en millimoles :

_ Lldns
50 dt
A ng (mol)
/ (4,6;4,9)
0,024 (0,8;4,0) >>
0,0;21) &
(0,0;0,0) : : : : : —>
0 1 2 3 4 5 6 t(min)

Sur le graphique ci-dessus, on a tracé les deux tan-
gentes at = 0 et = 2 min. Les pentes s’obtiennent



en choisissant deux points aux coordonnées faciles
a lire sur les deux tangentes :

Ang 4,0-0,0 .
=08-00" L
( At )tZO min 0/ 8§ — 0/ 0 5/ 0 mmol.s
Ang 49-2,1 .
=7e_o0po 06! L
( At )t:z min 4[ 6 — 0/ 0 mmol.s

On obtient donc :
vo=0,10 mol.L '.stetv, = 0,012 mol.L 1.s7!

La vitesse diminue au fur et a mesure de l’avance-
ment de la réaction, ce qui est normal puisque la
diminution de la concentration des réactifs suite a
leur consommation est un facteur cinétique.

. ‘|HIH|H|\|HI\HI‘\I\HI \I!!!HIH\INHH”
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|| 1L\E\|\i“ !‘ fit }I\\\Im!}ﬁulﬁ hi

il
N°15 p. 60 : Déterminer une vitesse de réaction
volumique

1. Tubes réfrigérants : ce sont des condenseurs a air, ils
assurent un refroidissement et donc un reflux des
vapeurs en provenance du mélange réactionnel.

2. Eau glacée : assure d'une part une trempe du mé-
lange réactionnel, c’est-a-dire un abaissement brutal
de la température, en méme temps qu’une dilution,
par apport d’eau pure supplémentaire. Il y a donc
action sur deux facteurs cinétiques, la vitesse de la
réaction devrait diminuer tres nettement.

3. Réaction de dosage : H*(,q) + OH (5q) — H2Oyy
Réaction totale, univoque, instantanée, avec une
équivalence facile a repérer (par exemple, a l'aide
d’un indicateur coloré comme le bleu de bromothy-
mol).

4. Au vu du cecefficient stoechiométrique 1 devant
OH™ de la réaction étudiée, si x est 'avancement
de la réaction,

fHo- = NoHO™ — X
5. Viotal = 141 mL.
. a. nypgo- =CVp=1,0.10"1 x 0,100 = 0,01 mol.

b. Pour t = 0, la quantité totale d’ions hydroxyde
est donnée par le résultat ci-dessus; avec le vo-
lume total donné lors de la question 5, on obtient
la concentration initiale en ions hydroxyde :

[=2)

no HO- _ 0, 01
Viota. 1411073
Comme on effectue des préléevements de vo-
lume V=5,0mL, a partir de la solution initiale
de concentration Cy Ho-, la quantité d’ions hy-
droxyde demandée est donc :

Cono- = =0,0709 mol.L7!

n=Couo-V =0,0709x5,0.10~3 = 3,55.10"* mol.
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c. La nouvelle quantité de matiére d’ions H est :

Ny = CV =3,0x 10 =30 mmol

Recommencons le calcul du réactif limitant :

20 — Xmax < 0

30 — o5 : 0} = Xmax = 15 mmol
max X

Le réactif limitant est maintenant H*. La valeur li-
mite de ng est forcément modifiée, puisque la ré-
action est certes lente mais totale : ng = Xpax =
15 mmol.

Les valeurs des vitesses sont modifiées, car la
concentration des réactifs est un facteur cinétique.

c. Al'équivalence du dosage :

npo- = Cao-V = CVq

ce qui nous permet de remplir la colonne 3 du
tableau ci-dessous.

Pour remplir la colonne 4, on calcule 1’avance-
ment x donné par la formule vue au 4.

t (min) Véq (mL) | ngo- (10*mol.L™Y) | X (1074mol.L )
0 17,7 3,54 0
4 15,4 3,08 0,46
9 13,5 2,70 0,84
15 11,8 2,36 1,18
24 9,8 1,96 1,58
37 8,1 1,62 1,92
53 6,6 1,32 2,22
7. Courbe.
8. Vitesse de réaction :
_1dx
TV

A t = 0 min, pente de la tangente a la courbe :

Ax  2,08.107% 5 4.
AN- 15 vy = 9,810 mol.L™".min
A t =20 min, pente de la tangente a la courbe :

Ax _1,28107*
At 30

Spéléologie

v; = 3,0.10° mol.L L.min™!
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Correction 3

La spectrophotométrie, pour 1'étude d'une réac-

tion lente
Quis

MI\\I\‘
m Vrai, car le jaune et le magenta sont des couleurs

complémentaires.
Vrai, explication équivalente.

L’absorbance A est proportionnelle a la concen-
tration c en espece colorée; A = k X c avec k pente de
la droite d’étalonnage, ou encore loi de Beer-Lambert
A = eflc.

En premier, on place le solvant utilisé (générale-
ment, I’eau) dans une cuve, et on fait le « blanc » au
spectrophotomeétre, pour ne pas avoir a tenir compte
de I'absorption due a la cuve et au solvant.

En deuxiéme, avec la solution de concentration incon-
nue, on recherche le maximum d’absorption Apmax au-
quel on va se placer pour faire les mesures au spectro-
photométre.

"”IH HIHIHI \lHI\Hlm wwﬂ“m

” \lulum
il Hi“lHI\IHIH \IHiWI\H NINI\H il
[31]N°11 p. 75

N°12 p. 75

a. Voir courbe A = f(A) ci-dessous.

b. Le maximum d’absorbtion est Apax = 395 nm. La
solution absorbe donc dans le violet, a la limite du
visible. La couleur complémentaire est le jaune, la
solution est jaune.

AA

0 500 A (nm)
Absorbance d’une solution de permanganate de
potassium

a. A= elc.
A sans unité, c en mol.L™!, £ en centimetres, et € en
L.molt.cm™.

b. On suppose les solutions suffisamment diluées
pour pouvoir appliquer la loi de Beer-Lambert.

En troisieme, il faut disposer de solutions contenant
I'espece colorée en concentration connue; pour cha-
cune des solutions étalon, on mesure 1’absorbance A,
et on trace la droite d’étalonnage A = f(c).

En dernier, on replace 1’échantillon dans le spectro-
photometre, on note I'absorbance A, et on en déduit la
concentration ¢ par lecture graphique grace a la droite
d’étalonnage.

N°8 p. 75

Faire le « blanc » signifie sur une spectrophotometre
mesurer I’absorbance de la cuve contenant la solution
sans 1'espéce colorée (typiquement, la cuve contient de
l'eau pure), et appuyer sur le bon bouton sur le spec-
trophotometre pour qu’il considére cette absorbtion
comme |’absorbtion minimale A = 0.

C’est-a-dire qu’il y a proportionnalité entre 1’absor-
bance A et la concentration molaire c :

A=kc - A_A

A =k c
ol k = &¢, si I'on tient a faire le lien avec la loi de

Beer-Lambert. Finalement :

’ -4
A=A 20,03 x X2X10
c 5,0x 104

=1,49
Ceefficient d’extinction molaire d’une solution
de sulfate de cuivre

a. On applique la loi de Beer-Lambert :

A=¢lc = EZé
tc

Si on laisse ¢ en centimetres, et ¢ en mol.L™1, on
obtient I’extinction molaire ¢ en L.mol~!.cm™1.

A(mm) | 600 | 650 | 700 | 750 | 800
A 020 | 055|115 1,90 | 1,70
€ 10 28 | 57,5950 | 85,0
(L.molL.em™)

b. En conclusion, on peut dire que I'extinction molaire
¢ dépend de la longueur d’onde A : € = ¢(A).

N°15 p. 75

N°16 p. 77



1.
2.

3.

Mg(s) +2 H+(aq) —> Mg2+(aq) + Hz(g)

a. Il se dégage du dihydrogene.

b. Petite explosion caractéristique.

Pipette jaugée de 20 mL, fiole jaugée de 200 mL,

béchers, eau distillée.

Rincer un bécher avec la solution mére d’acide

chlorhydrique, y verser suffisamment de cette so-

lution. Rincer la pipette jaugée de 20 mL avec cette

solution, puis prélever 20,0 mL et les introduire

dans la fiole jaugée de 200 mL. Compléter avec de

I'eau distillée, en homogénéisant sans boucher & mi-

parcours, jusqu’au trait de jauge. Homogénéiser en

bouchant.

a. Pp =1009 hPa.

b. Le dihydrogene occupe tout l'espace restant
dans le ballon :

V =500 — 200 = 300 mL = 3,00 x 10~ m?.

t(s) 0] 18 [ 52 | 71 | 90
Py, (hPa) |0 31 | 88 | 118 | 150
N, (mmol) | 0 | 0,38 | 1,08 | 1,45 | 1,85
£(s) 115 | 114 | 160 | 174 | 193
Py, (hPa) | 189 | 240 | 252 | 264 | 278
N, (mmol) | 2,33 | 2,96 | 3,10 | 3,25 | 3,43
t(s) 212 | 238 | 266 | 290

Py, (hPa) | 285 | 288 | 288 | 288

ny, (mmol) | 351 | 3,55 | 3,55 | 3,55

6.

. a.
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Quantité de matiere de magnésium :
g = M 0,090
Mg~ 24,3

i = 3,70 mmol

Le magnésium est le réactif limitant.

. Le volume et la température étant fixé, la loi des gaz

parfaits PV = nRT permet de lier la pression P a la
quantité de matiere n de la seule espéce gazeuse, le
dihydrogene.

AY (mmol)

|
|
|
¢f1/2 =90s

100

200

H-V

b. x = ny,, donc:
poldx_ 1dmy,
S vdt vV odt

. t1j2=90s.
10.

Procéder a pression atmosphérique constante : re-
cueillir le gaz sur une cuve a eau, mesurer le volume
de gaz a intervalle de temps régulier (figure 4 du
livre page 64).

N°1 p. 94

a.

b.

Mouvement brownien.
L’agitation thermique.
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Correction 4

Les deux sens d"une réaction chimique

Un acide fort est un acide qui se dissocie totale-
ment dans l'eau :

HC?¢ + H,O — 1—130+ +Cl

Un acide faible est un acide qui ne se dissocie par to-
talement dans l'eau :

CH3COOH + H,O = CH3COO~ +I—I3O+

Pour un acide fort, I'avancement final x est égal
a I'avancement maximal xpay, donc le taux d’avance-
ment T vaut1:

Xt -1

Xf=Xmax = T=
xmax
Pour un acide faible, la réaction de dissociation est
limitée, donc:
Xf

Xf < Xmax = T =
xmax

Réponse c. Les deux vitesses étant égales, ni la
réaction directe ni la réaction inverse ne prends le des-

sus.
T

| Ex Wl CIC
[T \I‘IHI\IHIH \Iui\Hlm “\l\ﬂl\“ [ Hlmn

4.1 | Préparation de I’acide chlorhydrique
P ydriq
4.2 | L’acide bromhydrique
ydriq

L’acide fluorhydrique
a. A priori, on écrit I’équation-bilan comme un équi-
libre :

HF + H,O =F +H30*

On calcule la concentration en ion oxonium a ’aide
dupH:

[H;0%] = 10PH = 10726 = 2,5:10% mol.L™!
Sila dissociation del’acide dans I’eau était totale, on
obtiendrait une concentration c; =9, 8107 mol.L™!
pour les ions oxonium. Le concentration réelle est
inférieure, car la réaction est limitée.

b. Il faut conserver une écriture avec un signe égal,
marque de 1’équilibre chimique.

c. L'avancement maximal correspond a la dissolution
complete :

Xmax = €1V

Ampholyte ou amphotere.

On dit que le systéme est a I’équilibre.

Dans les deux cas, il faut appliquer la formule :
[H;07] = 107PH

Pour la solution acide :

[H;0*]1=10"2% =1,6:10"2 mol.L™!

Pour la solution basique :

[H;0*] =102 = 6,3-107' mol.L ™"
Le pH augmente de deux unités lorsque la

concentration en ions oxonium est divisée par 100. Dé-
finition du pH :

pH = —log [H307]

Si on divise la concentration par 100 :

o [ B0
100

) = —log[H30"] + log 100
=pH+2

ol 'on a noté V le volume de la solution. L’avance-
ment final correspond a la dissolution partielle :
= [H;0']V

Le taux d’avancement final est le rapport :
x¢ _ [H3O]V  [H30%]
Xmax €1 4 €1

Application numérique :
_2,5:107°

“5,51008

Dissolution du chlorure d’argent
Modification du taux d’avancement

1. C;H5sCOOH +H,O — C,H5COO~ +H307
2. Taux d’avancement final :

_ x _ [H3O'] 107PH
T ¢ ¢
Application numérique :
-39
T = o 0,13
1,0-10°3

Réaction non-totale, limitée, équilibre.



3. Effet de la dilution.

3.a. Le taux d’avancement a augmenté :
tion favorise la dissociation de l'acide. C’était
prévisible, parce qu'une dilution est un ajout
d’eau HyO, donc un des réactifs, et 1'équilibre
chimique « modere » cet ajout en se déplagant

dans le sens direct (sens 1).
3.b. On réutilise la formule ci-dessus :
+
v=EE21 om0
Calcul du pH :

pH = —log [H30"] = —log(7'c’)

Application numérique :

pH = —10g(0,40 x 1,0-107%) = 4,4

N°21 p. 116 : Méme pH, 7 différents

1. Taux d’avancement de la réaction de dissociation

d’acide méthanoique :

x _ [H;O']  107PH

T=
Xmax c c

Application numérique :
10724
770,10

Réaction non-totale, limitée, équilibre.

=0,031

2. La réaction étant totale,
¢ = [H;0"] = 107PH
Application numérique :
c=10">* =4,0-107° mol
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3. Calculons la quantité de matiere contenue dans

V =700 mL de solution :
n=cV=4010"3x0,700 = 2,810~ mol

On suppose que le chlorure d’hydrogene est un gaz
qui peut étre considéré comme parfait. Loi des gaz
parfaits :

nRT

P
Application numérique : ne pas oublier de convertir
la température en kelvin :

2,8-1073 x 8,314 x (25 + 273)
1,0-10°

= Vg =6,9-107° m’

PV, =nRT = Vg, =

Vgaz =

En convertissant en dm? oumL : V = 69 mL.

. Le chlorure de sodium (Na* +C¢") ajouté est sans

effet sur le pH; en revanche, il ne faut pas oublier
que cet ajout s’Taccompagne d’eau.

En ajoutant 100 mL aux 100 mL de solution, on a
une dilution par deux, donc la nouvelle concentra-
tion apportée d’acide chlorhydrique est de :

c 4,010
‘= =—~——=2,010 molL™
> > ,0-107° mo

Comme l'acide est fort, sa dissociation dans 1’eau
est totale, [H3O™]=c’ et par suite :

pH = —log [H30%] = —log(2,0-107%) = 2,7

Le pH a augmenté de 0,3 unités.
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Correction 5

Ftat d’équilibre d’un systéme chimique

Réactions de précipitation

a. Précipitation du chlorure d’argent :

Ag (g +Cl ag) = AgCLy)
Précipitation du sulfate d’argent :
ZAg+(aq) +Soi_(aq) — Ag2504(5)
Dissolution du phosphate d’argent :
Ag3POys) = 3Ag*ag) +PO] (ag)
b. Quotient de réaction pour chaque équation :

— 1
Ot = [agTIcr]

_ 1
02 = R TS0 ]

Qi3 = [Ag*T[PO]

Acide méthanoique

Ecrivons I’équation de la réaction de l'acide métha-
noique sur l'eau & dressons le tableau d’avancement
pour V =1 litre de solution, en millimoles :

HCOOI—I(aq) + HQ_O({) = HCOO_(aq) + H3O+(aq)

EI 10 Excés 0 e
Ec 10-x Excés X X
EF 10— X Excés X X

Les ions présents majoritairement sont l'ion métha-
noate HCOO™ et I'ion oxonium H3O™ ; ils participent
a la conductivité de la solution aqueuse tel que :

0 = Agcoo-[HCOO™] + AH3O+ [H30+]

Les ccefficients stcechiométrique de 'équation de dis-
solution impliquent :

[HCOO] = [H;0%] (: %)

En utilisant la relation donnant la conductivité :

[HCOOT = [H;07] = 9

Ancoo- + Anzo+

Reste a déterminer la concentration en acide métha-
noique non dissocié :
10 - Xf Xt

Vo 1%

[HCOOH] =

On reconnait dans cette derniére formule la concentra-
tion en ions méthanoate :

[HCOOH] = ¢ - [HCOO]

La formule précédente peut étre utilisée directement
pour gagner du temps, en invoquant la conservation
de la matiere :

¢ = [HCOOH] + [HCOO]

o

= HCOOH] = ¢ -
[ Hl Ancoo- + A0+

Ainsi, toutes les concentrations des solutés majori-
taires peuvent étre déterminées.

Réaction entre acides
Acide éthanoique
a. Equation de la réaction avec l'eau :
CH;COOH + H,0O = CH3COO~ +H30*
Constante d’équilibre :
_ [CH3COO J¢g[H30"]5q
a [CHgCOOH]éq

b. On remplace les valeurs dans l'expression de la
constante :

2
(1,3-107%)
~ 9,610
Acide lactique
a. HA+H,O = A~+H30*
b. Calculons les quantités de matiére d’acide lactique
al’état initial :
1o =coV =2,0-1072 x 2,0 = 40 mmol
et a l’état final :
Neq = CsqV =8,9-107° x 2,0 = 17,8 mmol

Dressons le tableau d’avancement, en millimoles :

=0,14

HA + H,O = A~ +H;O0°
EI 40 Excés 0 €
Ec 40-x Excés X X
Ef 40 —-x; Excés Xf X¢
=17,8 =22,2 =222

Des quantités de matiere, on déduit les concentra-
tions a I’état final d’équilibre :

222103

=11,1-107 mol.LL !
20 ,1-107° mo

[A]eq=[H30"]¢q
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ainsi que la constante d’équilibre :
[ A‘]éq[H30+]éq Les valeurs, données en mol.m ™3, sont identiques a
= celles en mmol.L 7!,

[AHl c. On est a l'équilibre, donc le quotient est appelé
(11 1.10—3)2 constante d’équilibre :
S N —1.4.102 .
= K=o A0  [Fleg[H30™]¢q
N°11 p. 133 : Ammoniac [FFeq
Réaction entre acides Exprimons la concentration en acide fluorhydrique
Acide fluorhydrique al’équilibre grace a la conservation de la matiere :
a. Equation de la réaction sur I'eau : [HEF] +[F]=c
Quotient de réaction associé : . .
[F][H;0%] On va donc appliquer trois fois la formule :
0= TlE0' T
b. Pour chacune des trois solutions, la conductivité est T

donnée par : L L. .
Lors des applications numériques, il ne faut pas ou-

0 = Ap-[Fleq + Ans0r [H30gq blier de convertir les concentrations en mol.m=3 ou
Les deux concentrations des deux ions sont égales enmmol.L ™! enmol.L ™}, enles multipliant par 1073 :
puisque les coefficients stcechiométriques sont 9
égaux dans I"équation de la réaction : (2, 22 x 10‘3) ¥
o K =6,3-10

¢ = [F] = [H;0] = T10x10°-2,22% 103

AH.0+ + AR- 2
o y o (0,539 x 10-?)
Applications numériques dans les trois cas : K, = =6,3-107*
3 1,0x 1073 -0,539 x 103
c1 = 20,010 =2,22 mol.m™ (8,80-1072 x 10-3)2
' 3,50-102 +5,54-10% ‘ Ks = ’ =6,5-107*
21,85-1073 s 0,10 x 103 -8,80-102 x 103~
C) = =0,539 mol.m™
3,50-1072 + 5,54-1073
3,567-1073 , 3 Aux erreurs de calcul prét, cette constante mérite
3 = 8,80-107° mol.m bien son nom.

= 3,50-10-2 + 5,54-10-2
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Correction 6

Réactions acido-basiques en solution

Defmltion des mots clefs :

Echelle de pH Dans l'eau a 25°C, échelle de zéro a
quatorze, avec sept pour une solution neutre.

Autoprotolyse de ’eau Equilibre de dissociation de
I'eau en ions oxonium et hydroxyde.

2H20(,g) = H3O+(aq) + OH_(aq)

Produit ionique de I’eau Valeur a 'équilibre du quo-
tient de réaction, ou constante d’équilibre, de la
réaction précédente :

K. = [H;0"][OH"]

Les préfixes éq comme équilibre ou état final sont
sous-entendus.

Dissociation d’un acide Il s’agit de 1’équation de ré-
action équilibrée avec 1’eau, au cours de laquelle
un acide HA céde son proton H* a 'eau :

AHug +HoOp) = ATag) +H30 g

Constante d’acidité Valeur a 1'équilibre du quotient
de réaction, ou constante d’équilibre, de la réac-
tion précédente :

[AT][H;07]

[AH]

Les préfixes éq comme équilibre ou état final sont
sous-entendus.

Ka =

Espéce prédominante Se dit d'une espece dont la
concentration est au moins dix fois supérieure
a sa forme acide ou basique conjuguée.

En solution aqueuse :

pH = - log [H30+] et [H30+][OH_] = Ke

Pour un couple acide-base (AH/A™):

[AT][H50]
[AH]

[A7]
[AH]

= pKa=pH-log

Kp =
e ﬂ
Hmunu i Hlmn

| \IHIH|‘
i \I\Iumulu
[6.1]N°18 p. 150 : Le couple HF/F~

1. HF(aq) +H20(,g) :F_(aq) +H3O+(aq)

[A7]
[AH]

& pH=pKja +log

N°4 p. 149

Pour deux monoacides en solution aqueuse de méme
concentration molaire, 1’acide le plus fort est celui qui
possede le pH le plus faible.

De méme, pour deux monobases en solution aqueuse
de méme concentration molaire, la base la plus forte
est celle qui possede le pH le plus élevé.

N°6 p. 149

L'ion ammonium NHj est l'acide du couple acide-
base ammonium/ammoniac (NH;Ir / NH3). Sa réaction
de dissociation sur 'eau s’écrit :

NHjaq +H20(¢ =NHsaq +Hs0"qg)
Sa constante d’acidité s’écrit :
[NH;][H30%]
AT INH]
La dissociation de la forme acide H3O% du
couple (H3O* / H,O) s’écrit :
H30+ +H,O =H,0O + H30+

[H307]

Ka = o7

=1 = pKa=-logKsy=0

L’'ion oxonium est l'acide le plus fort dans 1’eau. Sa
base conjuguée, 1’'eau, est la base la moins forte dans
l'eau.

La dissociation de la forme acide

couple (H,O/OH™) s’écrit :
H,O + H,O = OH~ + H30*

HzO du

Ka =[H3O'][OH 1=K, = pKe = —log K. = 14
L’eau estl’acide le moins fort dans 1’eau. Sa base conju-
guée, l'ion hydroxyde, est la base la plus forte dans
l'eau.

2. Constante d’acidité :
[F7][H307]

Ka=mg



3.

On prends le logarithme décimal :

—pKa = log[F7] - pH - log [HF]

B
=3 pH:pKA+log%

SipH=3,17 et pKa=3,17, alors :
F1_, [F] _
[HF] [HF]
Les concentrations en acide fluorhydrique et en ion
fluorate sont égales.

= log 1

N°20 p. 150 : La vitamine C
Propriétés acido-basiques de I’eau de Javel

a.

Le constituant actif de 'eau de Javel, l'ion hy-
pochlorite C£O~, appartient au couple acide-base
(CLOH/ ClO™).

. Pour le couple précédent, pKa, = 7,3. Lion hypo-

chlorite est prédominant pour pH > pKja, + 1 donc
pH > 8,3.

On utilise la relation :

[COT]

[CCOH]

pH = pKj, +log

[Ccto]

°8 [CrOH]
[CLO]
[CZOH]

1

pH—-pKa, =0,2

=10 =1,6

. Le dioxyde de carbone joue le role d’acide, et 1'ion

hypochlorite le role de base. Ajoutons les demi-
équations pour les deux couples acido-basiques en
jeu:

CO,,H,O = HCO; +H*
CtO- + H* = C{OH
CO,, H,O +CO™ = HCO; +C{OH

. Ecrivons les constantes d’acidité des deux couples

en jeux :

[HCO;1[H307] _ [CLO7][H;07]

Ky, = Kn =
AT TCO, H0 C [CZOH]

Divisons 'une par l'autre, la concentration en ions
oxonium se simplifie :

Ka, [HCO;][CLOH]

Ka, [CO,,Hy,Ol[CLO]

1
On trouve exactement I'expression de la constante
d’équilibre K de la réaction. Donc :

KA 10—6,4
K=—"2=—10=10"=79
Ka, 10773

N°23 p. 151 : Deux acides
N°28 p. 151 : Acides carboxyliques

1.

Formes acides et basiques de chaque couple :

5.

. Ka(am) =
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— Acide méthanoique/ion méthanoate :
(HCOOH/HCOO™)
— Acide éthanoique/ion éthanoate :
(CH3COOH / CH3COO™)
— Acide propanoique/ion propanoate :
(C2H5COOH / C,H5COO™)
_ [HCOO™][H307]

[HCOOH]
= Ka(am) =107PKs = 10737 = 1,78.107*
K (ac) = [CH;COO[H30%]
[CH3;COOH]
= Ka(ae) = 107PKa = 107476 = 1,74.107°
Ka(ap) = [C2H5COO][H307]
[C,H5COOH]
= Ka(ap) =10PK =1074% = 1,35.10°
. Plus le Kx est grand, plus 1’acide est fort (donc plus

il est dissocié dans 'eau). D’ou le classement par
ordre d’acidité croissante :

HCOOH < CH3COOH < C;HsCOOH

. Radical dans chacun des cas :

— Acide méthanoique : -H (non radical) ;

— Acide éthaniique : -CH3, méthyl;

— Acide propanoique = -CH,-CH3, propyle.

Plus 'acide correspond a une molécule de grande
taille, moins il des fort.

N°29 p. 152 : Détermination d'un pKx

Trois acides

a. Dans la solution A : [OH7] = 1,0-1072 mol.L.

Avec:
pH = pK. + log [OH]

=  pH,, = 14 +log(1,0-107%) = 12

b. Equation de la réaction induite par le mélange de

C.

AetdeB:
CH5;COOH + OH™ = CH;COO~ + H,O
Constante de réaction :
[CH;COO]
[CH;COOH][OH]

Or, en solution aqueuse, on a :

[OH] = —¢

K. = [H;O*][OH] = = Lo

En remplagant dans la formule de K :
K= 1 [CH3COOT][H;07]
" K. [CH3;COOH]
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On reconnait la constante d’acidité K, :

KA 10—4,8
K=—2= =10"% = 1,6-10°
Ke 10714
Conclusion (voir cours du chapitre 7) : K > 1 donc
la réaction est trés avancée dans le sens direct (réac-

tion quasi-totale dans le sens 1).

. Vulavaleur dela constante de réaction calculée pré-

cedemment, on consideére la réaction comme totale.
Les quantités de matiere en jeux sont, en multipliant
les concentrations par le volume 100 mL de chaque
solution :
1 =1,0-102 x 100-10~3 = 1,0 mmol
{nz =2,0-107% x 100-10~% = 2,0 mmol
Tableau d’avancement de la réaction, en millimoles :

CH3COOH + OH™ — CH3COO~ + H,O

EI 2,0 1,0 0 Excés
Ec 2,0—x 1,0-x X Excés
EF 1,0 e 1,0 Excés

On re-divise par 200 mL, volume de la solution to-
tale, pour avoir les concentrations des especes pré-
dominantes :

1,0
200

[CH3COOH] = [CH;COOT] = =0,5mol.LL"!

On peut toujours écrire :
[CH3COO™]

pH = pKa, +log —[CH3COOH]

Les concentrations d’acide éthanoique et d"ion étha-
noate étant égales, on a donc :

PH(p) = pKa, =4,8

. On ajoute a la solution D la solution A, contenant

I'acide méthanoique. Cet acide va réagir avec une
base. La seule base prédominante dans la solution
D est I'ion éthanoate, donc on va avoir la réaction :

HCOOH + CH3COO™ = HCOO™ + CH3COOH

La constante de réaction associée a cette équation
s’écrit :
[HCOO™][CH3COOH]

K= [Hcoomcicoo

On multiplie numérateur et dénominateur par
[H30"] de fagon a reconnaitre les expressions des
constantes d’acidité des deux couples mis en jeu :

« _ [HCOOI[H;0" | [CH:COOH]
[HCOOH]  [CH;COO J[H307]
Ky 10798
- Tl

La constante K est supérieure a 1: la transformation
se produit dans le sens direct mais n’est pas totale.



Correction 7
Titrages pH-métriques
(0 "‘"H'HIH Il

| U ulwiiu|‘ »

Titrage Détermination d"une quantité de matiére par
réalisation d’une réaction totale entre le réaction
titrant, de quantité connue, et le réactif titré. On
parle aussi de dosage.

Suivi pH-métrique Mesure du pH au fur et a me-
sure de 'ajout du réactif titrant, et tracé de la
courbe pH = f(V). Méthode de suivi valable
uniquement pour les réactions de dosages acido-
basiques.

Suivi colorimétrique Dosage avecrepérage del’équi-
valence par un indicateur coloré. Parmis tous les
indicateurs colorés existants, on s’est focalisé sur
le cas des indicateurs colorés acido-basiques.

Méthode des tangentes Méthode de repérage du
point d’équivalence E sur une courbe pH = f(V).
Tout d’abord, on trace deux tangentes paralleles
de part et d’autre du saut de pH. Puis on trace
la droite parallele aux deux tangentes, a égale
distance de ces dernieres. Le point E est a I'inter-
section de cette droite et de la courbe pH = f(V).
En toute rigueur, cette méthode n’est valable que
pour un dosage acide fort-base forte.

Méthode de la dérivée Méthode la plus générale
pour trouver le volume a 1'équivalence, qui cor-
| i"llli INAMARY L1

I
i \i\lﬂl\lﬂl\l‘ uiiMlMﬂM i
N°11 p. 168 : Acide hypochloreux & ammoniac
N°12 p. 169 : Acide méthanoique
N°16 p. 169 : Vert de malachite

1. Réaction de dissociation de I’acide benzoique :

C6H5COOI—I(aq) +H20(g) = C6H5COO_(aq) +H3O+(aq)

de constante d’acidité :
[C6H5COO_] [H30+]

Ka =

[C.H,COOH]
[CeH5COOT] _ Ka
[CeHsCOOH]  [H307]

Concernant la concentration en ions oxonium, on
peut 'exprimer :

pH = -log[H;0'] & [H;0%]=10"PH
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respond au maximum de la courbe :
dpH W)
av ¢
N° 4 p. 168

Les couples acides-bases considérés sont notés :
(A1/B1) et (A2/By)

Cette notation n’est pas trés heureuse, car elle ne fait
pas apparaitre les protons échangés. Typique de votre
livre. Pour chacun des deux couples, on peut écrire
une constante d’acidité Ky :

[B11[H30"] [B2l[H307]
Kp, = =232 0 ot Ky, = 22—
M Al 2T A
La réaction de dosage est :
[B1l[A2]
A1+B,— Bi+A K=
e [A1][B2]

Il est facile d’exprimer la constante d’équilibre de cette
équation en fonction des constantes d’acidité des deux
couples :

Pour que la réaction de dosage soit totale, il faut que :

K>1 = Ky >K,j,

[CeH5COOT] _ Ka
[C¢H5COOH] = 10-PH

On peut en rester 1a, ou continuer en exprimant la
constante d’acidité :

pKa =—logKy & Kp=10"Pk
[CeH5COOH]
Application numérique :
[CeH5COOT] 2,85-4,19 -2
— = = 1047 =4,57-1
[CeHsCOOH] 0 5710

Dans ce genre de questions, il est important de ne
pas partir d’une formule toute faite, et de bien tout
redémontrer avec comme seule et unique formule
de base pH=-log [H30"].
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2. Nous sommesici dans le domaine de prédominance
de la forme basique de I'indicateur, puisque :

pKa, +1=2,3 et pH=285>23

Donc la solution va prendre une teinte bleu-vert.
3. Cette fois, on va procéder par analogie avec la pre-
miére question, et écrire directement :
[Ind_] _ 1OpH_pKAi
[HInd]

Application numérique :

[Ind7] 2,85-1,3
— 1 7 4 =
[HInd] 0 3

N°17 p. 169 : Dosage d"un acide

1. 1.a. Dans la solution d’acide éthanoique, les espece

prédominantes sont 1’eau, 'acide éthanoique
et les ions oxonium. Les ions éthanoate et hy-
droxyde sont minoritaires.
Dans la solution d’hydroxyde de sodium, les
espéces majoritaires sont I'eau, les ions sodium
et les ions hydroxyde. L'ion oxonium est mino-
ritaire.

1.b. CH3COOH +OH™ — CH3COO™ +H,0O

1.c. Equivalence : les réactions ont été introduits en
proportions stoechiométriques.

1.d. On choisira la phénolphtaléine, car cet indica-
teur possede la zone de virage la mieux adap-
tée, entre 8 et 10, le pH a l'équivalence étant
supérieur a 7.

2. A I’équivalence, au vu des ccefficients stoechiomé-

triques de I'équation de dosage :

Ny = Np = CaVa = cpVpE

VbE
Va

= Ca = Cp

18,4 _ _
= ¢,=1,001072x -5 = 9,2.10~% mol.L"!

3. Quantité de matiere contenue dans V = 750 mL de
solution d’acide éthanoique :

n=c,V=9210"2x%x750-10"° = 6,9-10~° mol

Masse molaire de 1’acide éthanoique :
M=2x12+2x16+4x1 =60 g.mol ™

Masse d’acide éthanoique :

n=4 © m=nM=6,9-102x60=0,41¢g

Titrage du Coca-Cola
a. C6H5COOI—I(aq) +OH_(aq) - C6H5COO_(aq) +H20(,g)

b.

8.

A I'équivalence, on note un volume équivalent,
repéré par le maximum de la courbe dérivée :
Vpe=10,2 mL.
D’apres les coefficients stocechiométriques de 1'équa-
tion de dosage, a 1’équivalence :

Na=np, = CaVa=0pVpE

V
= Ca = Cp ‘ZE
= ¢,=50-1072x % =2,6-10"2 mol.L ™!
pH=40
. Pour un tel volume, il reste encore de 1’acide ben-

zoique, quasiment tous les ions hydroxyde sont
consommés par la réaction de dosage. Les seuls ions
hydroxyde restants sont ceux provenant de l'auto-
protolyse de 1'eau a ce pH :

2H,0 = H30" + OH~ K. = [H3;O0"][OH"]

—pKe
= [OH]= K _10 = 10PH-PKe

- [H30*]  10PH
Application numérique :
[OH] = 10* =107 mol.L™!

Le volume total de la solution est V =V, + V}, =
26 mL. D’ou la quantité de matiére d’ions hy-
droxyde :

n(OH") = [OH]V = 2,6-10"'? mol

Quantité de matiere initiale en acide benzoique :

Ma = caVa = 2,6:107% x 20-107° = 0,52 mmol
Quantité de matiére initiale en soude :

np =cpVp =5,0-107% x 6,0-10~2 = 0,30 mmol
Tableau d’évolution, en millimoles :

CeH5COOH + OH™ =C¢HsCOO~ + H,O

EI 0,52 0,30 0 Excés
EF 0,22 2,610~ 0,30 Excés

. Yavancement maximum et l'avancement final
valent :

Xmax = 0,30 mmol et x;=0,30-2,6-10"° mmol

Autant dire que la réaction de dosage peut étre
considérée comme totale : T=1.

Le rouge de crésol est idéal, sa zone de virage se
situant intégralement dans le saut de pH.

N°19 p. 170 : Nettoyant et détachant
N°21 p. 171 : Effet de la dilution

1.

Pour chaque courbe, il faut tracer appliquer la mé-
thode des tangentes. Les résultats obtenus pour les
coordonnées de chaque point d’équivalence E sont
regroupés dans le tableau ci-dessous.



Courbes | 1 2 3 4 5 6
Vg, (mL) | 20 | 20 | 20 | 20 | 20 | 19,8
pH 90187 (8279|761 71

2. Afin de repérer 1’'équivalence a 1'aide d’un indica-

teur coloré, il faut que le saut de pH soit suffisam-
ment élevé, typiquement deux unités de pH au mi-
nimum. Les courbes 5 et 6 ne permettent pas d’uti-
liser une telle méthode.

. Equation de la réaction de dosage :
CH3COOI—I(aq) +OH_(aq) = CH3COO_(aq) +H20(,g)

D’apres les ceefficients stcechiométriques, a 1'équi-
valence :

na = g = AV = CBVBE
= Vp, = Z—AVA = 20,0 mL
B

On n’exprime pas la fraction ca /cp car, d’apres le ta-
bleau de 1'énoncé regroupant les valeurs, ces deux
concentrations sont égales, quelque soit le mélange
considéré.

La différence avec les 19,8 mL pour la solution 6
vient de I'importance de 'autoprotolyse de l'eau,
réaction qui ne peut plus étre négligée lorsque la
dilution augmente.

. Lorsque le volume d’hydroxyde de sodium versé
vaut exactement la moitié de sa valeur a 1'équiva-
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lence :

la quantité d’acide éthanoique ayant été consommé
est exactement égale a la moitié de la quantité totale:

CH3;COOH +OH~ =CH3COO~ + H,O
EI na np,/2 0 Excés
EF na/2 0 na/2 Excés

C’est ce que I'on appelle la demi-équivalence. On voit
alors dans le tableau d’avancement que les quantités
d’acide éthanoique et d’ions éthanoate sont exac-
tement égales. Ces deux espéces ont donc méme
concentration :

[CH3COOH] = [CH3COO07]

On peut démontrer facilement qu'une telle égalité
implique que le pH de la solution égale le pKadu
couple en solution :

pH = pKa

La réponse a la question posée est alors la suivante :
une détermination du pKadu couple acide étha-
noique/ion éthanoate est possible en lisant le pHa la
demi-équivalence Vg, /2. On trouve :

pKA = 4, 8

En pratique il ne faut pas utiliser les courbes 5 et 6,
faussées par l'effet de la dilution I'autoprotolyse de
I'eau n’étant plus négligeable.
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Correction 8

Evolution spontanée d’un systeme chimique

m 8.1]N°2 p. 190

a.

d.

. Lorsque Q; =

Le quotient de réaction Q, peut étre initialement
nul, par exemple dans le cas ol les concentrations
des produits de la réaction sont initialement nulles.

. Oui, le systeme évolue bien dans le sens direct

quand Q; augmente.

K, il y a équilibre chimique, équilibre
qui est dynamique puisque au niveau microsco-
piques, les deux réactions directe et inverse conti-
nuent a avoir lieu, mais avec les mémes vitesses. Le
bilan global est une absence d’évolution des concen-
trations des réactifs et des produits.

Oui, lorsque Q; > K, le sens d’évolution spontanée
est le sens inverse, ou indirect.

N°15 p. 192 : La méthylamine

1.

3.

La méthylamine est une base faible (7 <pH < 14) :

CH3NH2(aq)+HZO = CH3NH3( )+HO(_aq)

_ [CH3NH[HO]

[CH3NH;]
K =5,25-10"*
Conservation de la matiére :

[CH3NH2] + [CH3NH§] =c

L’équation de la méthylamine sur l'eau est la ré-
action prépondérante, comme l'indique l'énoncé,
donc les ions hydroxyde OH™ et méthylammonium
CH;3NHJ apparaissent en quantités équivalentes :

[HO™] = [CH3NH}] = 10PHPXe = 1072 mol.L™!

= [CH3NH2] =C— [CH3NH;]
=2,00-1071 - 1072
=0,19 mol.L!
Ajout d’eau = ajout de réactif
= évolution dans le sens direct.
Ajout de NaCH3NH3 ) = ajout de produit CH;NH;

= évolution dans le sens inverse.

N°18 p. 192 : Formation de I’éthanoate d’éthyle

1.

a. Quotient de réaction initial pour la réaction d’es-
térification considérée :

[CH3COOH],[C,H50H];
[H,0],[CH;COOCH,CH,J,

Qr,i =

Les volumes communs se simplifient dans 1’écri-
ture :

NCH;COOH,i NC,H50H,i
NH,0,i M"CH3;COOCH,CHj,i

ri —

Application numérique dans la situation n°1 :

0,2x0,2

Qr,i(l) = 0,2%0,2 =

Application numérique dans la situation n°2 :

01><10

Application numérique dans la situation n°3 :

0,2x0,2

Qri(1) = 0,1x01 =4

b. Dans la situation n°1, Q,; < K donc évolution

dans le sens direct;

Dans la situation n°1, Q,; > K donc évolution
dans le sens indirect ou sens inverse;

Dans la situation n°1, Q;; = K donc évolution
équilibre.

. Tableau d’avancement ci-dessous;

Or oo = [H,O][CH;COOCH,CH3] (0,2 + x7)°
e [CH3COOH][CH3CH20H] B (0/2 — Xf)2
Qr, éq = K=4

Identification & racine carrée des deux membres :
0,2+ x¢ _
0, 2 — Xt -
= x; =0,067 mol

D’ou1 la composition dans 1’état final :

Nester = Meau = 0,267 mol
Nacide = Malcool = 0,133 mol

Cet équilibre est typique d’une réaction d’estérifi-
cation d’un alcool primaire, dans laquelle on ob-
tient toujours 1/3 d’acide et d"alcool, et 2/3 d’ester et
d’eau.
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N°22 p. 193 : Equilibre de précipitation 3. a. Qri =[Ag"li[Ct]i
1. K=[Ag'][ClT] =+ | 26.10°6
+1. _ -1 _ ny _ 1,20-
= s=VK=1,2610" mol.L™! [Ag™l = [CCT = 7= = —5500
Donc on peut dissoudreng = 1, 26107° mol de AgCtl

dans 1 litre d’eau.
Masse molaire du chlorure d’argent : N

M(AgC?) = 143,5 g.mol ™

[Ag'i =[Cl]i = 6,3-107° mol.L !

= my=nM=1,8107g = Q=410""

2. 10m, > mg donc solution saturée (le 10 viens du fait
que l'on raisonne sur 100 mL, & multiplier par dix b. On constate que Q;; < K.
pour avoir 1 litre). c. Donc évolution dans le sens direct.
CH3;COOH + CH3CH,OH = H,0O + CH3COOCH,CHj3;
EI (mol) 0,2 0,2 0,2 0,2
EC (mol) 0,2—x 0,2—-x 0,2—x 0,2—-x
EF (mol) 0,2 —x¢ 0,2 — x¢ 0,2+ x¢ 0,2 + x¢

Tableau d’avancement pour l'exercice
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Correction 9
Les piles
| \IHIH|‘ NH\IH\I\HHI\HHIH\I\

Constitution d’une pile

N°10 p. 211 : Indications de I’ampeéremeétre

N°11 p. 212 : Variations des concentrations des
ions

Cu** +2e - Cu C’est une réduction.

. Oxydation a l’électrode de plomb : Pb — Pb** + 2 e~

Fonctionnement de la pile : Cu?* + Pb — Cu + Pb**

a. [CuZ* ]\, et [Pb*] .

b. Décoloration de la solution bleue de sulfate de
cuivre (II).

.

®

4. Gréace au pont salin.
5.

2—
502

Piles en fonctionnement

N°14 p. 212 : Usure d'une pile cadmium-argent
N°13 p. 212 : Fonctionnement d"une pile zinc-fer

1. a.

b. Fe2* +2e~— Fesurl'électrode de fer : réduction,
pole ®.
2. Fe?* + 2 = Fe
Zn = Zn** 4+ 2e”

Fe* + Zn — Fe + Zn?*

3. Tableau d’avancement :

Fe* + Zn — Fe + Zn**
EI Npe2+ i Nzn,i NFe,i Nzn2+ j
Ec nparj—X nNzni—X  NpeitX Nzt X

Au bout d'une heure : mp, = 56 mg, donc :
Mpe 56-1073

M(Fe) 56

= Npe = 1,0-1073 mol = 1,0 mmol

NEe = X =

4. Masse de zinc consommée :

m
Hzn =X = M(ér;m) & Mgy = xM(Zn)

= mzn=1,010" x 65 = 65 mg

1AQ|

5 1=
At

et |AQ|=xyF
= |AQ| = I At = xyF At
6. y = 2 électrons échangés, At = 1 heure = 3600 s,
donc :
xyF 1,0-107° x 2 x 96500
At 3600

Piles usuelles

N°18 p. 213 : Piles boutons
N°19 p. 213 : Alimentation d’une radio

1. Les quatre piles sont en série :
i
— ||

<l
-

U=4,5V

La force électromotrice de l'ensemble vaut ¢ =
4x1,5=4,5V.
2. I=30mA et

C=1It

C=2,5Ah,donc:
=N T_E_ 2,5
I 30-10°3

= 7 = 80 heures.

3. Energie électrique disponible : Wy, = Pt avec P la
puissance électrique : P = UI;

= Wgee = UlT = 4,5 x 30-1072 x 80 x 3600

=  Wgec =52K]

Capacité

N°22 p. 215 : Capacité d"une pile zinc-argent
N©°23 p. 215 : Fonctionnement d’une pile zinc-
aluminium



1. 3Fe?* + 2 Al =3Fe + 2 AL*

K, =1,0-10'22
K3 > 1 donc la réaction est quasi-totale dans le sens
direct;
Calculons le quotient de réaction initial :

2
w=ﬁ:2 => Q<K
[Fe2+]3 0, 5% '

i

Qr,z' =

donc évolution dans le sens direct (— ).

. a. Electrode de fer: Fe2* + 2e"— Fe
Electrode d’aluminium : Al — AL +3e
Réduction a I'électrode de fer, oxydation a celle
d’aluminium.

b. Fer = cathode, aluminium = anode.

. Tableau d’avancement, en millimoles :

3Fe** + 2Af — 3Fe+ 2AL
EI 25 T, 25
Ec 25-3x napi—2x 25 + 2x
EF 0 Nagi — 2Xf 41,7

Calcul des quantités pour remplir le tableau :
n; = C;V = 0,50 x 50-10~ = 25 mmol

Avancement maximal :

25-3x=0 © x= % =~ 8,3 mmol

. Au minimum, il faut :

naci—2x=0 & naei =2x =~ 16,7 mmol

Masse d’aluminium correspondante :
magi = naciM(A) = 16,7 X 27
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= maei = 0,45 g

5. a. Pour la pile : Upy = E — 1l avec r sa résistance
interne.
Ainsi Upy < E deés lors que I > 0 (pile « char-
gée »).
b (V)
N4
[ R+
i
——] I—o
N ; P
—>
UpN
Loi d’Ohm pour la résistance R :
Upn 1,10
=RI [=——=—
U < R 10
= I1=0,110A
A
c = % et |AQ| = xfyF
|AQI _ xeyF
At =— =
I I

y = 6 électrons échangés;

6% 8,3:107% x 96 500

0,110 =43700 s

= At=

c’est-a-dire environ 12 heures, 8 minutes.
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Correction 10

L’électrolyse, une transformation forcée

\l“"""‘l\lﬂ|H|H 1l HINH\ Il HI\
q ‘i ST
‘l\\i\l\lul Il HIH\IH \I\HI‘HI\
Définition des mots clefs :

Electrolyse Littéralement, décomposition par le cou-
rant; consiste a imposer la circulation d"un cou-
rant dans une solution ionique, dite électroly-
tique.

Electrodes Elément conducteur, plongé dans la solu-
tion, en métal (cuivre, fer, zinc, platine...) ou en
graphite (carbone).

Inertes Se dit d"une électrode quine participe pas aux
réactions d’oxydoréduction en jeu lors de 1’élec-
trolyse. Par exemple, une électrode de graphite
ou de platine (éléments tres difficiles a oxyder).

Cathode FElectrode oi1 a lieu la réduction.
Anode Electrode ot a lieu I'oxydation.

Accumulateur Dispositif se comportant spontané-
ment comme une pile électrochimique, dans le-
quel on peut forcer la réaction inverse a la réac-
tion de débit de la pile en imposant un courant
inverse a celui débité par la pile. On parle alors
de recharge, et la réaction imposée est une élec-
trolyse.

Tests Voir les quelques tests d’identification présen-
tés dans « Révision et Résumé », sur la feuille
d’énoncé.

Photosynthése Réaction ayant lieu dans les cellules
végétales, se soldant par la production de glu-

\lﬂl\\\lm
i

m [10.1] N°9 p. 231 : Electrolyse d’une solution aqueuse

de permanganate

N°10 p. 232 : Bilan chimique lors d"une électro-
lyse

Electrolyse d’une solution de nitrate de plomb
a. A la cathode, on a une réduction avec dépot de

plomb; seule possibilité, une réduction des ions
plomb (II) :

Pb2+(aq) +2e = Pb(s)

A T’anode, on a une oxydation avec dégagement
d'un gaz; seule possibilité, une oxydation de l'eau :
2 HzO(g) = Oz(g) + 4H+(aq) +4e”

D’ot1 le bilan de I'électrolyse :

cose a partir de dioxyde de carbone et d’eau, en
présence d’un rayonnement visible.

Demi-équation pour (O, / HyO) :

O, +2H" +2e =H,0

Demi-équation pour (H* /Hj) :
2H" +2e” = H,

En ajoutant deux ions OH™ de chaque c6té, et en écri-
vant 'autoprotolyse de 'eau H* + OH™ = H,O :

2H,O +2e” =H; +20H™

On constate ainsi que 'eau intervient comme réduc-
teur dans la premiere demi-équation, et comme oxy-
dant dans la seconde.

Si on plonge deux électrodes inertes dans de 1'eau, on
va pouvoir constater une oxydation de 1'eau a ’anode
etuneréduction del’eau alacathode. En pratique, il est
nécessaire d’ajouter des ions a 1’eau, afin de constituer
un électrolyte, solution capable de conduire le courant.
On ajoutera donc du chlorure du sodium (sel) ou de
I'acide sulfurique, toutes especes qui peuvent donner
lieu a d’autres réactions aux électrodes qu’il faudra
alors considérer.

Pb%* +2e~ =Pb x2
2H,O=0,+4H" +4e~ x1
2Pb* +2H,0— 2Pb + O, + 4H™

b. D’apres le premiere demi-équation, la formation
d’une mole de plomb nécessite la circulation de
2 mol d’électrons :

1
npp = =He- &  He- = 21pp

2

Or la quantité d’électricité Q échangée est :

_ Mpp
Q=n-F = Q= ZMPbT



ce qui correspond a la circulation d’un courant I
pendant la durée At :
I Q

- = IAt
A © C

mpp
2 —F =IAt
=20

IAt
= =—M
mpp 2F Pb
= mpp=1,5¢g

Accumulateur au plomb

a. En pratique, une pile est usée lorsqu'un des réactifs
la constituant a été totalement consommé. Plutodt
que de la jeter, on peut envisager, théoriquement
du moins, de la recharger, c’est-a-dire de reformer,
par électrolyse, les réactifs utilisés dans la pile.
Mais recharger n'importe quelle pile peut s’avérer
dangereux. Si jamais on réalise en méme temps que
'électrolyse des produits, 1’électrolyse de 1'eau par
exemple, il peut alors se former un mélange déto-
nant de gaz dihydrogéne & dioxygéne; méme en
I’absence d’explosion, les gaz vont déformer 1’en-
ceinte de la pile. En pratique, pour ces fameuses
raisons cinétiques, seules quelques transformations
chimiques conviennent pour réaliser des accumu-
lateurs.

b. Pour la charge, on applique une tension supérieure
a la force électromotrice (f.6.m.) de I'accumulateur,

* K
*
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la courant entrant par la borne positive de 1’accu-
mulateur.
Il'y a oxydation a I'anode :

PbSO4 s) t 2 HzO(,g) = PbOz )t 4 H(th) + Soﬁzaq) +2e”
et réduction a la cathode :
PbSOy () +2e” = Pbg) +SO5

Le bilan de la charge est donc:

2PbSOy +2H,0O — PbO, +4H" +250;” + Pb

On voit que, lors de la charge, il y a formation de
plomb solide ; ce plomb forme de belles concrétions
sur les plaques de I'accumulateur, qui disparaissent
difficilement lors de la décharge — d’ot1 un effet mé-
moire tres marqué pour I'accumulateur au plomb.

. Lors de la décharge, I'accumulateur se comporte

comme une pile. Le courant circule dans le sens
contraire de celui de la charge, 1’équation de la ré-
action associée a la transformation spontanée est
I'inverse de la précédente :

PbO, + 4H* +2S0;” + Pb — 2PbSO, + 2H,0

Le systéme est a I'équilibre lorsque I'accumulateur
est totalement déchargé.
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Correction 11

Estérification et hydrolyse

|
||\Iuimu|\h|u| ulwiiummmm» i
Définition des mots-clefs :

Alcools Molécules comportant un groupe alcool R-
OH ou R désigne une chaine carbonée. On dis-
tingue les alcools primaires, secondaires et ter-
tiaires, selon que I'atome de carbone portant le
groupe -OH porte zéro ou un, deux ou trois
atomes de carbone.

Aldéhydes Molécules comportant un groupe carbo-
nyle C=0 dans lequel le carbone est primaire (lié
a un seul autre carbone, et a un hydrogene).

Cétones Molécules comportant un groupe carbonyle
C=0 dans lequel le carbone est secondaire (lié a
deux autres atomes de carbone).

Acides carboxyliques Molécules
groupe carboxyle :

comportant un

//O
R— C\
OH
ou R est une chaine carbonée ou méme un simple

hydrogene.

Esters Molécules comportant un groupe ester :
4
NO—FR

ou R est une chaine carbonée ou méme un simple
hydrogene, et R” une chaine carbonée.

Estérification Réaction donnant lieu a la formation
d’un ester, a partir d'un acide carboxylique et
d’un alcool.

Hydrolyse Unehydrolyse estuneréactionavecal’eau
H>0, ici réaction d’un ester sur I’eau, donc réac-
tion inverse de la réaction d’estérification.

Equilibre L'équilibre chimique est caractérisé par le
fait que les concentrations de toutes les espéces
sont constantes. De facon équivalente, il y a équi-
libre quand les deux réactions inverses ont méme
vitesse, raison pour laquelle on parle d’équilibre
dynamique.

Réaction lente Réaction se déroulant sur une grande
échelle de temps.

Catalyseur Espeéece chimique accélérant une réaction
de fagon considérable, sans apparaitre dans le
bilan de la réaction.

Facteurs cinétiques Les facteurs cinétiques sont les
facteurs ayant de l'influence sur la vitesse de la
réaction, typiquement température & concentra-
tions.

Rendement Voir révisions & résumé.

L’acide éthanoique est un acide faible (pKa =4, 8),
que 'on peut doser par la soude (Na™ + OH"). En ef-
fectuant ce dosage a intervalles de temps réguliers,
on peut suivre 1'évolution de la réaction (disparition
de l'acide carboxylique). Deés que les dosages succes-
sifs donnent les mémes résultats, on en déduit que la
quantité d’acide est constante, et donc que le systéme
réactionnel est a I'équilibre.

Le propan-2-ol est un alcool secondaire :

OH
I
CHz — CH — CH3

La chaine carbonée de cet alcool va se retrouver sur
la chaine secondaire de l'ester dérivant de 1’acide acé-
tique :
/O
CH; —C
AN
O—CH—CH;

|
CHs

Le propanoate de butyle est un ester de formule :

@)
V4
CH; —CH; —C
O-CH; —CH; —CH; —CH3

On peut obtenir cet ester par réaction entre 1’acide pro-
panoique et le butanol.

CH3COOH + C;H50H = CH3COOC,Hs + H,0

~_ [CH3COOC, Hs|i[H20
"' [CH3COOH]J;[C2H6O;

2921,67

= Qu=i—y ==

<|w|[<I=
SIS

£ . 1 .
Qri < K donc réaction dans le sens —, sens direct.
Dressons un tableau d’avancement :



CH3;COOH + C,H50H=CH3COOC;Hs + HyO

EI 3 2 1 10

Ec 3—-x 2-x 1+x 10+ x

EF 3 —x¢ 2 —x¢ 1+ x¢ 10 + x¢
=2,25 =1,25 =1,75 =10,75

Constante d’équilibre, aprés simplifications par V' :
_ (1 + xf)(10 + Xf) _
T G-xp2-x)
Apres quelques lignes de simplification on tombe sur
I’équation du second degré en x; :
x¢ = 0,75 mol
x¢ = 6,25 mol

3x -3lx+14=0 = {

Seule la premiere solution x¢ =0, 75 mol est compatible
avec les quantités initiales. Les quantités finales sont
alors telles que déja reportées en grisé dans le tableau
d’avancement (remarque : une valeur négative de x¢
aurait été de rigueur pour une évolution dans le sens

indirect <£).
Qi = 1 <K, donc toujours une réaction dans le
sens direct 4 ;

(1 + Xf)(l + Xf)
(1= 2xp)(1 = x¢)

K=
i"llli ljil \IHIHI“WW \}I\} \\I\ul\ulwl\
i

|| i} \i\lul\|u|u|‘\|ui\\|m Hmunu i Hlumm
N°16 p. 253 : Identifier un ester

N°18 p. 253 : Acétate d’isoamyle

N°20 p. 254 : La réaction d’estérification
N°22 p. 254 : Huiles essentielles
Syntheése d'un parfum : QCM

=4

x¢ = 0,33 mol
x¢ = 3 mol

1. Le benzoate de méthyle a un groupe benzéne
comme chaine principale, et un groupe méthyle
comme chaine secondaire ; ¢’est donc la formule (b).

2. L'acide sulfurique est un catalyseur des réactions
d’estérification et d’hydrolyse, il permet donc d’ac-
croitre la vitesse de réaction (réponse (b)).

3. Le montage (a) est une distillation fractionnée (la
colonne de vigreux au dessus du ballon permet un
reflux et un controle facile de la température en haut
de colonne. On peut alors prélever plusieurs frac-
tions du distillat, chacun correspondant a une cer-
taine température) ;

Le montage (b) est un montage a reflux a eau;

Le montage (c) est un simple chauffage, il ne peut
pas convenir si on veut porter les liquides a ébulli-
tion;

Le montage (d) est incorrect, ’eau ne circulant pas
dans le bon sens dans le réfrigérant a boules.
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La encore il ne faut garder que la premiere solution du
trindme, et donc 0,67 moles pour les quantités d’acide
acétique et d’éthanol, et 1,33 moles pour les quantités
d’ester et d’eau.

Isomeres de 1'ester C4HgO; :

//O (@)
CH; -CH, — C H-C

“0-CH; O-CH, - CH, - CHj

Propanoate de méthyl. Méthanoate de propyle.

(@)
V.
4 ©) H-C_
CH; —C_ O-CH-CH;
O-CH; - CH; CH,
Ethanoate d’éthyle. Meéthanoate 1-méthylpropyle.

Réactions pour le premier et le dernier des isomeres :
- Acide propanoique + méthanol :
CH3CH,COOH+CH30H =CH3CH,COOCH3+H>O
- Acide méthanoique + propan-2-ol :

HCOOH+(CHj), CHOH=HCOOCH (CHjs),+H,0

Le montage (b) convient pour cette expérience. Le
montage (a) peut aussi convenir si l'ester est tres
volatil, cela permettrait d’effectuer un déplacement
d’équilibre par distillation de 1’ester au fur et a me-
sure de sa formation.
4. Quantité initiale d’acide benzoique :
mo 12,2

= = =0,1 1
Mab M(ab) - 122 0,100 mo
Quantité initiale de méthanol :
Mm Pm Mm
Im=—— et d= avec =—
™ M(m) Peau Pm="y
= = dpeauv
" M(m)

Masse volumique del'eau : peay = 1 kg/L =1 g/mL
~0,80x1x40,0
Ml = 32
Donc réponse (b) : le méthanol est en excés (c’est
normal car il s’agit du réactif le moins onéreux des
deux!).

5. D’apres la question précédente, xmax = 0,100 mol;
calcul de la quantité d’ester obtenue :

M 102

¢ M(e) 136

=1,00 mol

=0,0750 mol
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Rendement r & taux d’avancement final 7 :

gt JOOP0 oo ot r=759%

Xmax 0,100
Donc les réponses (a) et (d) conviennent.

Cinétique de la synthese d'un arome de banane

1. L'acide carboxylique est l’acide éthanoique
CH;3—-COOH. L"alcool est le 3-méthylbutan-1-ol :
CH3z

|
CH; — CH —CH, — CH, — OH
Equation de la réaction d’estérification :

CH;-COOH + HO-CH,-CH,—CH (CHs),
=CH;-COO-CH,—-CH,-CH (CHz),+H,0

2. L’avancement maximal vaut xmax = 0,10 mol, les
ceefficients stcechiométriques de I'équation valant
tous un.

X (mmol)

AL

Y
Y

t (min)
0 i >

4. a. Vitesse de réaction :
_ 1dx
TV
La vitesse décroit au cours du temps. En effet les
concentrations de réactifs décroissent au cours
du temps, et la concentration est un facteur ciné-
tique.
La vitesse de réaction est proportionnelle a la
pente % de la courbe x = f(t), et cette pente dé-
croit au cours du temps.
b. Lecture graphique de I'ordonnée de 'asymptote
horizontale :

Xf =~ 67 mmol

¢. Rendement r de la synthese :

X 67
r=— =2 -67%
Xmax 100
d. Réaction lente, limitée, non totale, menant a un

équilibre.



Correction 12
Controle par les réactifs

Esters a cinq atomes de carbone :
(@)
a. Cli-I—O—CHz-CHz-CHZ-CH3
@)
b. Cli‘I—O—CHz_CH—CH:;
CH;
@)
c. Cli-I—O—CH—CHz-CH3
CHy
O
d. CHa—gf—O—CHz-CHz'CHs
@)
e. CHg—g—O_CH—CH3
cH;
@)
f. CH3'CH2_g_O—CH2'CH3
@)
g CH3-CH2-CH2—21—O—CH3
@)
h. CHs—CH—g:—O—CHs
CHy

Esters a quatre atomes de carbone :

@)
i. Cli-I—O—CHz-CHz-CH3
@)
j Cli-I—O—CH—CHs
CHy
@)
k. CH3—ICI—O—CH2-CH3
@)
L CH3-CH2—gZ—O—CH3

Esters a trois atomes de carbone :

@)
m. Cli—I—O—CHz-CH3
@)
n. CH3—ICI—O—CH3

Noms, dans 'ordre d’apparition :
a. méthanoate de butyle;
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. méthanoate de 2-méthylpropyle;
méthanoate de 1-méthylpropyle;
. éthanoate de propyle;

éthanoate de 1-méthylpropyle;
propanoate d’éthyle;

. butanoate de méthyle;

. 2-méthylpropanoate de méthyle ;
méthanoate de propyle;
méthanoate de 1-méthyléthyle;

. éthanoate d’éthyle;

propanoate de méthyle;

m. méthanoate d’éthyle;

n. éthanoate de méthyle.

N°1 p. 271 L'anhydride acétique réagit violem-
ment avec I’eau, pour former deux molécules d’acide
acétique :

T EeR e a0 o

O o O O
1] 1] 1] 1]
CH;-C-0-C-CH;+H,O=CH3-C-0OH + HO-C-CHj;

Sa formule brute est C4HgOj3 etil dérive de I’acide étha-
noique selon une réaction inverse de la précédente.
Avec I'éthanol, il donne I'acétate d’éthyle. Ainsi, seule
la réponse c. est correcte.

N°2 p. 271 Voir le TP de Chimie n°11 pour cet
exercice. L’aspirine comporte une fonction ester et une
fonction acide carboxylique, l'affirmation a. est cor-
recte; il peut étre obtenu a partir d’acide salicylique
et d’anhydride acétique, donc b. est incorrecte ; c. est
correcte, et d. est incorrecte, car par hydrolyse basique
on obtient l'ion salicylate, base conjuguée de l'acide
salicylique.

N°3 p. 271 Les réponses c. et d. sont les plus
pertinentes. Dans le cas de 1’élimination de 1’eau (par
exemple par distillation ou par utilisation d'un déssé-
chant), on parle de déplacement d’équilibre. Dans le
cas de l'utilisation de 'anhydride d’acide, on parle de
controle par changement de réactif.

N°5p. 271 Cette hydrolyse basique est certes lente
et totale (réponses a. et b. correctes), mais elle ne per-
met pas d’obtenir un savon puisque I’on obtient union
carboxylate qui n’est pas a longue chaine : I'ion propa-
noate, base conjuguée de 1’acide propanoique. L'alcool
obtenu est le méthanol (réponses c. et d. incorrectes).

N°6 p. 271 a. et b. correctes.

N°7 p. 271 a., c. et d. correctes.
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[12.1] N°15 p. 271 : Acétate de géranyle
N°21 p. 273 : Essence de lavande

1. a. C10H17OH + CH3COOH = C1,H00, + H,O
b. Quantité de matiere de linalol utilisée :

b. Effectuer une chromatographie sur couche

mince du produit, ou mesurer son point d’ébul-
lition au banc Kofler ou a l'aide d’un tube de
Thiele, et comparer avec les valeurs trouvées
dans les tables numériques (un écart dans la tem-

m m i
M H v Ueau
_dieadV 0,87x1%5,0

= 28 mmol

M 154
I faut donc 28 mmol d’acide éthanoique, donc
un volume de:

nM 281073 x 60
V = = = 1,4: L
dhen  1,18x1 m

et une masse m=nM=28-10"2 x60=1,7 g.
. On a Xmax = 28 mmol. Calculons la quantité de
matiére d’éthanoate de linalyle obtenu :
m 0,52

M 1%

= 2,7 mmol

Le rendement vaut donc :

n 28

= = ~ 10%
M= o = 2,7 - 107

Le rendement est faible car la réaction est non-
totale.

. Cette question est légerement hors-programme.
Pour y répondre, il faut savoir que le rendement
d’une estérification faisant intervenir un alcool
tertiaire comme dans le cas présent est limité a
10 %. La réponse est donc non, aprés une seule
heure de chauffage, le systeme chimique est déja
a l’équilibre.

. CioH170H + C4HgO3 = C1,H9O, + CH3;COOH

. Calcul de la quantité d’anhydride éthanoique
utilisée :

deauV2 1,08 x1x10,0

n= i = 10 = 106 mmol

Le linalol est donc le réactif limitant. Calcul de la
quantité d’éthanoate de linalyle obtenue :

Rendement :

. Laseconde réaction est totale, il est normal que le
rendement soit tres proche de 100 % (si ce n’était
pas le cas, ce serait dii a des erreurs de manipu-
lations).

pérature d’ébullition est le signe d’un produit

impur).

Dosage de I’aspirine

a. D’une part, l'aspirine est détruite a haute tempéra-
ture ; d’autre part, il faut effectuer ce dosage a froid
si on veut éviter '’hydrolyse basique (ou saponifica-

tion) de l'aspirine.
b. Equation de la réaction de dosage :

CsH70, — COOH+OH™

A l'équivalence, les ceefficients stocechiométriques

de I’équation valant tous un :

\%
coV=cgVgg = o= CBE
V
Application numérique :
14,1
co =1,00-1072 x —— > = 7,05 mmol.L™!

On en déduitla quantité de matiere ny puis la masse

mg d’aspirine :

U
M(Asp)

ng=coVy et ng=

= my = coVoM(Asp)

Application numérique :

my =7,05-1073 xX0,250 X (9%x12+8x1+4x16)

my = 0,317 g

Il y a accord avec l'indication du fabricant (0,320 g).
c. Des solutions plus concentrées notamment en

soude augmenterait le risque de saponification.

N°17 p. 272 : Cire de cachalot
Saponification de I'oléine
Equation bilan de la réaction de saponification :

C17H33 — COO — CHZ
|

CiyHzzs —COO—CH + 3 (OH_(acv + Na+(aq>)
|

Cyi7H33 — COO — CH;,
CH, — OH

|
= 3 (C17H33 - COONa(S)) + (I:H — OH
CH; — OH

= CgH;0O, — COO™+H,0



Quantité de matiére d’oléine :

o ma _250
°l ™ M(ol) ~ 884

= 28,3 mmol

L'oléine est le réactif limitant, la soude étant en ex-
Ces; Xmax = 28,3 mmol et donc, d'apres les ceefficients
stoechiométriques :

Nsavon = 3xmax =84,9 mmol
Nglycérol = Xmax = 28,3 mmol

Les masses molaires du savon et du glycérol sont :
Maayon = 18X 12+ 2 x 16 + 33 X 1 + 23 = 304 g.mol !
Maglycérol = 3% 12+3x 16 +8 x 16 = 212 g.mol ™!

On en déduit les masses de savon et de glycérol de-
mandées :
{msavon = NsavonMsavon = 25,8 g
Mglycérol = nglycérolMglycérol =6,00g

N°18 p. 272 : La butyrine

1. Formule semi-développée de 'acide butanoique :

z
CH3—CH2—CH2—C\
OH
2. a. CHQ—O—CO—CHz—CHz—CHg
|
CH-0O0-CO-CH;-CH;-CH; +3H;O
|
CH; -O-CO-CH; -CH; - CH3;
CH, - OH

I

= 3CH;3; - CH,; - CH, - COOH + CH - OH
|
CH,; - OH

* *
*
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b. Il s’agit d'une hydrolyse d’'un triester.
c. Cette réaction est lente & limitée.
3. a. Il s’agit d’une hydrolyse basique ou saponifica-
tion.

b. CH, -0 -CO-CH, - CH, - CH;
[
CH-0O-CO-CH;-CH; -CH; +3(0OH™ +Na%)
[
CH, -O-CO-CH; - CH; - CH;
CH,; - OH
I
= 3(CH; - CH, - CH, - COO™+ Na*) + CH - OH
I
CH, - OH
Les produits obtenus sont 1'ion butanoate, 1'ion
sodium et le glycérol (propan-1,2,3-triol).
4. a. La formule semi-développée du savon est
CHj; — CH; — CH; — COONag.
b. La butyrine est le réactif limitant, en quantités :

_ My _ 30,2
T My, 15x12+26x1+6x16

p
= np =0,100 mol

La quantité de savon obtenue est :

" _ms _ 23,7
ST My 4X12+7x1+2x16+23
= 1ng=0,216 mol
Rendement :

~ng 0,216
M= 3y T 3%0,100

=71,8%

N°19 p. 272 : Obtention d"un savon
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Voir Révision & résumé.

N©°2 p. 290 En catalyse hétérogene, les réactifs ne
sont pas nécessairement sous I'état gazeux, ils ne sont
simplement pas dans la méme phase que le catalyseur,
qui est souvent un solide.

La surface du catalyseur est primordiale, car lorsque
cette surface est élevée, cela multiplie les possibilités de
réaction pour les réactifs. C’est la raison pour laquelle
les catalyseurs sont souvent sous forme de mousse ou
de poudre.

N°6 p. 290 Catalyse homogene : catalyse des ré-
actions d’estérification & hydrolyse par une solution
d’acide chlorhydrique.
Catalyse hétérogene : dismutation de I'eau oxygénée
en présence de platine.

N°8 p. 290 La forme finement divisée pour les ca-
talyseurs permet d’augmenter leur efficacité, en raison
de la plus grande surface de contact avec les réactifs.
Pour la catalyse de l’eau oxygénée, on peut utiliser une
mousse de platine, tel que montré en cours.

Sur chacun des flacons, il faut effectuer les trois
tests suivants :

— Test a la liqueur de Fehling ;

— Mesure du pH au papier-pH.

Le premier test est positif uniquement pour l’aldéhyde,
le second donne un pH acide uniquement pour l’acide
carboxylique. Le flacon donnant des tests négatifs cor-
respond alors a la cétone, ce que 1'on peut confirmer
par précipitation jaune-orange de la DNPH ou dépot
d’argent métallique par le réactif de Tollens.

Le groupe -OH d’"un alcool primaire est porté par
un carbone (appelé carbone fonctionnel) lui-méme lié
Hli Il \lﬂlﬂlm

|| il \i\lul\|u|u|‘\|ui\\|m M
m [13.1| N°11 p. 290 : Essais divers
Découverte d'une catalyse
Oé‘ / SOi‘) :
S,03” + 2e” =2S0%
Couple (Fe3* / Fe?") :
Fe** + e = Fe?*

Couple (I,/17) :

a. Couple (S,

L + 2" = 21"

a zéro ou a un seul atome de carbone. Pour un alcool
secondaire, le carbone fonctionnel est lié a deux atomes
de carbones, et trois pour un alcool tertiaire.

Lors d'une oxydation ménagée d’un alcool, on peut
considérer grossierement que deux atomes d’hydro-
gene H partent de la molécule d’alcool : celui du
groupe -OH, et celui du carbone fonctionnel portant
-OH. La molécule se retrouve donc avec deux H en
moins et une double liaison -C=0:

H H
e
—C—0O0 —» —C=0 +2H"+2e"

On constate alors que dans le cas d"un alcool tertiaire,
le carbone fonctionnel ne porte pas d’hydrogéene, mais
des carbones. Une telle oxydation n’est pas possible ;
en revanche, on peut toujours se mettre a suffisam-
ment haute température et forte concentration pour
couper la liaison C-C en trop. Lorsque 1'on coupe les
liaisons C-C, c’est grosso modo ce que I'on appelle une
combustion, ou oxydation totale :

C,H5,,1OH + 3?”02 - nCO; + (1’1 + 1) H,O

Retrouvez cette équation de combustion d"un alcool
en guise d’exercice.

Tel qu’indiqué dans 1'énoncé, la cendre est in-
inflammable (si la cendre était encore inflammable, elle
continuerait a briler dans le foyer de la cheminée!).
Son effet est une catalyse de la réaction d’oxydation
du sucre.

b. Réaction (1) :

S,03” + 2I" =280 + L (13.1)
Réaction (2) :
S,03” + 2Fe*™ = 2507 + 2Fe** (13.2)
Réaction (3) :
2Fe* + 21" = 2Fe*t + I, (13.3)

c. En additionnant membre a membre les équations



(13.2) et (13.3), on obtient exactement 1'équation
(13.1).

d. La réaction (13.1) est lente, alors que les réactions
(13.2) et (13.3) sont rapides : il est plus rapide de pas-
ser par (13.2) et (13.3) plutot que d’attendre (13.1).
Ce chemin réactionnel n’est possible qu’en présence
d’ions fer (I) Fe?*, on peut donc dire que cet ion ca-
talyse la réaction. Il s’agit d"une catalyse homogeéne.
Cet exemple illustre bien le mode de fonctionne-
ment d"un catalyseur : il intervient dans la réaction,
mais n’apparait pas dans le bilan final (13.1).

Sens d’addition des réactifs

a. L'oxydation ménagée d’un alcool primaire comme
le propan-1-ol CHz—-CH;-CH; -OH peut
conduire a deux produits :
- l'aldéhyde CH3 — CH; - CH = O;
— l'acide carboxylique CH3 — CH, — COOH.

Oxydation de 1’alcool en aldéhyde :
CH3;CH,CH,0OH = CH3CH,CHO +2H" +2e~
MnO; +8H" +5e” = Mn?* + 4H,0
5CH;CH>CH,OH +2MnO; + 6 H*
= 5CH3CH,CHO + 2Mn?* + 8 H,O

Oxydation de l'alcool en acide carboxylique :
CH3CH,CH,0H + H,0O = CH3CH,COOH + 4H* + 4e~

MnO; +8 H* + 5e = Mn%* + 4H,0
5CH;3;CH,CH,0OH + 4 MnOZ +12H*
= 5CH;3;CH;COOQOH + 4Mn%* + 11 H,O

A priori ces deux réactions sont successives ; on peut
écrire I'équation du passage de 1’aldéhyde a l’acide
carboxylique :

5CH;CH,CH;OH + 2MnO; + 6 H*

= 5CH;3;CH,COOH + 2Mn?* + 3H,0

. Dans le premier mode opératoire, on est dans les
conditions stoechiométriques pour l'oxydation de
I'alcool en aldéhyde :

5CH;CH,CH,OH + 2MnO; + 6H"

EI 1,0 0,4

Ec 1,0 —-5x 0,4—-2x

EF 1,0 — Bxpmax 0,4 — 2xmax
=  Xmax = 0,20 mol

L’énoncé indique que 'aldéhyde est plus volatil que
I’alcool, il va donc étre distillé au fur et & mesure de
sa formation. Il ne peut donc pas étre oxydé plus
avant, et ce montage permet d’obtenir l'aldéhyde
pur. Le produit P est alors le propanal.

Dans le second mode opératoire, on est quasiment
dans les proportions stcechiométriques pour 1'oxy-
dation de l’alcool en acide carboxylique. Le réactif
limitant est 1’alcool :
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5CH;CH,CH,OH + 4MnO; + 12H*

EI 1,0 1,0

Ec 1,0 —-5x 1,0 —4x

EF 1,0 — 5xmax 1,0 — 4xmax
=0 =0,20

Le reflux des vapeurs d’aldéhyde permet de mainte-
nir ce dernier au contact de l'oxydant MnQOj . Rien ne
s’oppose a une oxydation de I'alcool jusqu’a I’acide
carboxylique. Le produit Q est alors l'acide propa-
noique.

. L'obtention d"un aldéhyde a partir d’un alcool est
sans doute rapide, alors que l'obtention d"un acide
carboxylique est plus lente.

N°14 p. 291 : Estérification
Sélectivité d’un catalyseur

a. La décoloration de I’eau de Brome est un test carac-
téristique de la présence d'une double liaison.

CHs; — CH, - OI‘I(@) Aﬁ?s CH;, = CHz(g) + HQ_O({)
Le gaz formé est donc 1'éthene (un alcéne, nom
formé en remplagant la terminaison -ane des alcanes
par -ene), aussi appelé éthylene, et utilisé pour des
soudures a tres haute température.

b. Le produit identifié par le test a la DNPH est un
aldéhyde ou une cétone, et celui identifié par le
test au réactif de Tollens est un aldéhyde. On est
donc en présence... d'un aldéhyde! (applaudisse-
ments nourris).

A partir de I’éthanol, on peut former I’éthanal :

1
CHy~CH,~OH + 50, Y CH3-CH=0 + H,0
. L’alumine et le cuivre sont des catalyseurs pour les
réactions de déshydratation et de déshydrogénation

de I’éthanol, respectivement.
d. La sélectivité.

N°16 p. 291 : A partir de I’éthanol
N°18 p. 292 : L'alcool et 'organisme

1. Oxydation de l'alcool en acide carboxylique :
CH3;CH,OH = CH3CHO + 2H* + 2e~
NAD* + H* +2e~ = NADH
CH;3;CH,OH + NAD" = CH3CHO + NADH + H*

2. La catalyse enzymatique, encore plus que toute
autre catalyse, est trés spécifique. L'enzyme alcool
déshydrogénase est la seule et unique enzyme ca-
pable de catalyser la déshydrogénation del’éthanol.

3. Il s’agit d’une catalyse hétérogene, le catalyseur
étant le cuivre :

1
CH;CH,OH + 70, Y CH3CHO + H,0O
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1. Dosage par conductimétrie

1.

Il s’agit d"une dilution par cing. On peut le prouver
de la facon suivante :

Co _ Vs
CoVo = G5V — ==
Vo sVs = Cs Vo
Application numérique :
Co _ 100,0 _ 5
Cs 20,0

. On verse quelques dizaines de millilitre de la so-

lution S dans un bécher (de 50 mL par exemple),
dans lequel on pipette a 'aide d’une pipette jaugée
de 10,0 mL munie de sa propipette. On vide la pi-
pette jaugée (en s’arrétant au second trait de jauge,
s’il s’agit d’une pipette a deux traits) dans le grand
bécher.

. Schéma avec support, d’apres une idée de Frédéric :

Burette
® & graduée
«  (Ag7ag+NO3ag)
- | Co, Vo
® X
‘ < Cellule
Lait
-
U
Agitateur
- i,
o magnétique

La conductivité initiale est principalement due aux
ions chlorure présents dans la solution, apportés par
le lait. Les ions oxonium et hydroxyde, dus a 'au-
toprotolyse de 1'eau, participent aussi a la conduc-
tivité.

Au début du dosage, les ions chlorure
Cl™(aq) disparaissent, consommés par la réaction
de dosage, et des ions nitrate NOj .q), spectateurs,
sont ajoutés a la solution, en quantité équivalente
aux ions chlorure. Or la conductivité molaire par-
tielle des ions nitrate est légerement inférieure a
celle des ions chlorure :

MCl ag) =76, 310~ m2.S.mol !
ANO3@g) = 71,4107* m2.S.mol ™!

= /\(NO;(aq)) < /\(Cf_(aq))

Corrigé du DM n°3
Hatier n°60 p. 242 — Analyse d’un lait

@®

10.

2.

1.

2.

Par suite, la conductivité totale de la solution dimi-
nue légérement.

Apres le point d’équivalence, correspondant a la
disparition totale des ions chlorure et argent, I'ajout
de solution titrante correspond a une dilution et a
un ajout net d’ions argent et nitrate. La conductivité
de la solution augmente franchement.

. Le point d’inflexion des deux segments de droite

correspond a l’équivalence du dosage, les réactifs
ayant été introduit en quantités stcechiométriques.
VZE = 12, 0 mL.

. D’apres les ccefficients stcechiométriques de 1'équa-

tion de dosage, les réactifs sont en quantités stoe-
chiométriques pour :

n(Ag+(aq)) = n(Cg_(aq)) < Mg =M

. La quantité de matiere des ions chlorure initiale-

ment présents est donnée par:
ny = CsVyq

La quantité de matiere des ions argent versés a
I’équivalence est donnée par :
nog = C2Vog

CsVi =CoVag

Application numérique :

12,0 _ _
Cs =5,00-1073 x =6,00-10"2 mol.L™!

10,0
Co=5Cs = Cp=23,00-10">molLL™
Masse d’ions chlorure :
m(CE7) = ngM(CL) = CoVM(CL)
Application numérique pour V=1L:
m(CL7) =3,00102x1x355=1,05¢g

Le lait est donc conforme a la réglementation.
Dosage de l’acide lactique

Equation de la réaction de dosage :
AHagq) +OH g = A'@g +H200
Constante d’équilibre :
S
[AH][OH"]
Utilisons les constantes d’acidité données, ainsi que
la formule :

K =107PKa
Kap = [OHT|[H30*] = 107140 = 1,0-10714
[A7][H30%]

Ky =———— =10"%° =1,3-10"*

[AH]
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Formons le rapport des deux constantes d’acidité :

L Ka__ IAH0 (A7)
Ka1  [AH][H30*][OH"] [AH][OH"]
o k=X _ 13107 =1,3-10%

Kar  1,0-10-14
K > 1, la réaction de dosage est totale.

. Diagramme de prédominance : la ligne en pointillés

indique la valeur du pH au début du dosage :
AH | | S pH
: pK A

T el

L'espéce chimique qui prédomine au début du do-
sage est donc AH ).

Les especes chimiques sont présentes en quantités
égales pour :

_ [A][H;0]

[AH =[AT] = K\ [AH]

= [H307]

Or:  [H;0*1=10P" = K,=10PH

Donc : pH = pKa

Le pH est égal a 3,9 pour un volume de soude versé
de Vg=6,0 mL.

. A l'équivalence, quantités stoechiométriques pour

les réactifs, donc ici :

CaVa=CgVgg = 1na=CgVae

Application numérique :

na =5,00-1072 x 12,0-1073 = 6,00-10~* mol

. Masse d’acide lactique dans le lait dosé :

ma = naM(AH) = 6,00-107% x90 = 5,4-102 g

Le lait dosé est donc frais.

Grille DM3 I

Conductimétrie
O Dilution par 5

.../10

O Pipette jaugée, poire propipette

Q Schéma

O o due aux ions C{~, H;0O", OH~
O Début : C{~ remplacé par NOj, fin : ajout Ag* et

NO;

O Point d’équivalence, Vg = 12,0 mL

O nog = m

O Cs =6,00-10"3 mol.L!
O Cp=3,00-10"2 mol.L!
a m(C¢") = 1,05 g, conforme

pH-métrie

o AH+OH™ - A~ +H,O

O K =Ka/Ka1
o K=1,3-10%

Q K> 1, réaction totale

.../10

O Diagramme de prédominance

O AH prédomine
0 [AH] = [A7]
O Vg =60mL

QO na =6,00-107% mol.L !

O ma = 54 mg, lait frais
Note

= pH=pKa

/20



65

1. Synthese de l’aspirine

1.

La réaction correspond a l'estérification d"un alcool
(I’acide salicylique) par un anhydride d’acide (I’an-
hydride éthanoique), pour donner un ester (I'aspi-
rine) et un acide carboxylique (I’acide éthanoique) :

H;C
COOH Ne—o
/
SRR
OH H3C/C=O
COOH 0
7
- \ + CH3—C\
O—(”:—(:H3 OH
0

Cette réaction est totale et rapide.

. L'acide sulfurique joue le role de catalyseur : il accé-

lere considérablement la réaction, sans figurer dans
son bilan.

. Acide salicylique :
_omp 10,00 o
ny = M, - 138 =7,25-107“ mol
Anhydride éthanoique :
my M2V 1,08 % 15,0
1o YA YA 10 0,159 mo

. L'acide salicylique est le réactif limitant, xmax =

7,25-1072 mol. Les ccefficients de I’équation bilan
valent tous un, donc:

Mmax = xmaxMaspirine =7, 25'10_2 X 180

= Mmax=13,0g

. Formule du rendement :

Mexp 9,80
= = =75,4%
T timax 13,0

2. Pureté de l’aspirine synthétisée

1.

Rapport frontal de l'acide acétylsalicylique (bien

prendre le sommet de la tache) :
R = dtéche _ 212

= e _ &2

= =0,72
déluant 3/ 05

. Le produit synthétisé est pur; en effet, on constate

une seule tache au dessus du dépo6t (1) correspon-
dant.

De plus on peut aussi conclure que le produit syn-
thétisé est de 'aspirine, puisque la tache formée (1)
est a la méme hauteur que celle formée par 1'aspi-
rine du commerce, (2).

Corrigé du DM n°5
Hatier n°72 p. 285 — Controle sur l’aspirine

3. Dosage de I’aspirine synthétisée

1. AHgq) + OH (aq) = A7aq) + H20yg
2. On trace deux droites d’interpolation moyenne

pour chaque portion de courbe, dont voici les équa-
tions obtenues par modélisation avec Latis Pro :

G=28,1xVp+235
G =208 x Vg — 1005

Les coefficients de corrélation obtenus lors de la mo-
délisation valent respectivement 0,946 et 0,999, ce
qui est parfait pour le second et légerement limite
pour le premier.

G (uS)

>

A
2000 -

1500 +

1000 +

500 A

:VBE Vg (mL)

o

0 I I I I |
0 2 4 6 8 10 12 14
Le volume équivalent est1’abscisse du point d’inter-
section des droites correspondant au point de chan-
gement de pente de G = f(V3,). Lecture graphique :
VBE = 7, O mlL.

3. Les coefficients stcechiométriques de 1'équation de

dosage valent tous un; a 1'équivalence (la concen-
tration de la prise d’essai A est identique a celle de la
solution S) :

V
CaVAa=CgVgg = Cp-= C]g,ﬂ
Va
7,0
_ 101 4 — 103
= C(Ca=1010 XlOO,O 7,0-107 mol

4. Calculons la quantité de matiére contenue dans la

solution S :
n=CaV=7010"x%250-10"2 =1,75-10"2 mol

On en déduit la masse d’aspirine contenue dans le
comprimé :
ma = NMaspirine = 1,75-107 x 180 = 0,315 g

Ce résultat est en accord avec la masse de com-
primé dissout dans la solution S. Ce résultat était
attendu, puisque l'on avait prouvé dans la section
précédente que l'aspirine synthétisée était pure.



Grille DM5 I

O Equation en formules § développées

O Rapide, totale

O H,SOy : catalyseur, " vitesse

a n; = 72,5 mmol

Qa np = 0,159 mol

Q mmax = 13,0 g

Q 1 = Mexp/Mmax = 75,4 %

O Rt = diache/déluant = 0,72

O Pure : tache unique + méme niveau

o AH+HO™ — A~ +H,O

a VBE = 7, 0mL

Q Tracé 2 droites, lecture intersection

a Equivalence CaVa =CgVpgg

O Cs =7,0mmol.L™!

a ma =315mg

O Aspirine précédemment purifiée
Total ..J16
Note ../20
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DSn°®2 — Cinétique'

Les ions iodure I",q) réagissent avec les ions peroxo-
disulfate szog—(aq). L’équation associée a cette réaction
s’écrit :
- 2 2
2 g) +5,05 (a9 = loaq) +250;7aq) (1)
En présence d’ions iodure, le diiode se transforme en
ions triiodure I5(,q) de couleur brune. Pour simplifier

I'écriture, on raisonnera a partir de I’équation (1) sans
tenir compte de la formation des ions triiodure.

A un instant pris pour origine des dates (t = 0 min),
on réalise un mélange réactionnel S a partir d"un vo-
lume V; = 10,0 mL de solution aqueuse d’iodure de
potassium (K*(5q) +I7(aq) de concentration molaire en
soluté apporté c; = 5,0-107! mol.L™! et d"un volume
Vo = 10,0 mL de solution aqueuse de peroxodisul-
fate de sodium (2 Na™ (5 +520§‘(aq)) de concentration
molaire en soluté apporté c; = 5,0-10~% mol.L 1.

1. Suivi spectrophotométrique de la transformation chimique

On souhaite étudier la formation du diiode au cours
du temps par spectrophotométrie.

Un prélevement du mélange réactionnel S est introduit
rapidement dans la cuve d"un spectrophotomeétre dont
la longueur d’onde est réglée sur une valeur adaptée
a l'absorption du diiode. On admettra que le diiode

est la seule espece colorée présente dans le mélange
et qu’au cours de l'expérience, la température de la
solution reste constante.

Les résultats des mesures d’absorbance en fonction du
temps sont rassemblées dans le tableau ci-dessous :

fmin) | 1 | 2 | 4 | 6 | 8 | 10 | 12

14 16 18 20 | 30 | 40 | 50 60 90

A 0,08 (0,130,231 0,31 | 0,39 | 0,45 | 0,50

0551059 |062|065]|074 077|079 | 0,79 | 0,79

1. La mesure de I'absorbance A de solutions aqueuses
de diiode de différentes concentrations molaires ¢
montre que A est proportionnelle a c. On détermine
le ccefficient de proportionnalité k a partir du couple
de valeurs :

c=5,0102molL™" ; A=1,70

1.1. Montrer que la valeur du ccefficient de propor-
tionnalité k vaut 3,4-102 et préciser son unité.

1.2. Montrer que, pour le mélange réactionnel S réa-
lisé au début de I'étude, la quantité de matiére de
diiode formé a I'instant t s’exprime sous la forme :

A(t
() = 20 (Vi + V)
1.3. Calculer la quantité de matiere de diiode formé a

l'instant de date f = 90 min.

2. On note x 'avancement de la réaction a l'instant de

date t. A cet instant, la quantité de diiode formé est
égale a x.
En utilisant les valeurs expérimentales et la rela-
tion donnée a la question 1.2, on obtient la courbe
traduisant I'évolution de x en fonction du temps
ci-dessous.

A x(umol)
50 T+ +++\\.+-H+H'|+H' ++++ +
+++++
40 + ++++
+
30 + N
+
20 T +
+
10 1=
N
0 I I I I

0 20 40 60 80 100 tf(min)

La vitesse volumique de réaction est définie par :
= 1 dx
B Vs dt

o1 Vg est le volume de la solution.

2.1. En précisant la méthode utilisée, décrire 1"évolution

de cette vitesse au cours du temps.

2.2. Lajustifier d’apres les connaissances du cours.
2.3. Donner une méthode qui permettrait d’obtenir plus

rapidement la méme quantité finale de diiode a partir
du méme mélange réactionnel S.
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2. Titrage du diiode formé apres 90 minutes de réaction

On veut vérifier par un titrage la quantité de ma-
tiere de diiode formé a l'instant de date t = 90 min.
Pour cela, a cet instant, on introduit dans un erlen-
meyer contenant de l'eau glacée un échantillon de
volume V = 5,0 mL du mélange réactionnel S. A
I'aide d’une solution étalon de thiosulfate de sodium
(2Na(4q) +SZO§_(aq)) de concentration molaire en so-
luté apporté ¢’ = 2,5-1073 mol.L7!, on titre le diiode
présent dans I’échantillon en présence d"un indicateur
de fin de réaction. L'équivalence est atteinte pour un
volume V]’E =9,2mL.

L’équation associée a la réaction support de titrage est :

IZ(aq) +2 5202

g — 217 ag) +5,0% (ag) 2)

1. Représenter sur la copie le schéma du dispositif de
titrage, en précisant le nom du matériel et la nature

des solutions.
2. Définir I’équivalence du titrage.
3. Exploitation du titrage.

3.1. En exploitant le résultat du titrage, exprimer lit-
téralement en fonction de ¢’ et de V la quantité
de matiere de diiode formé, a l'instant de date
t = 90 min, dans le mélange réactionnel décrit au
début de I'exercice.

Le candidat s’il le souhaite, pourra compléter et
exploiter le tableau d’avancement figurant sur
I’annexe a rendre avec la copie.

3.2. Calculer la valeur de cette quantité de diiode
formé.

3.3. Cette valeur est-elle compatible avec celle trouvée
au 1.3 de la partie 1? Aucun calcul d’écart relatif
n’est demandé.

3. Etude théorique et bilan comparatif

L’équation (1) associée a la réaction entre les ions
iodure et les ions peroxodisulfate est rappelée ci-
dessous :

217 ag) +5,05 (@) = Dag) +250 aq) (1)

Les couples mis en jeu sont (I, /17) et (SZO§_ / SOﬁ_ ).

1. Retrouverl’équation (1) a partir des demi-équations
associées.

2. En utilisant les données concernant le mélange ré-
actionnel S, a I'instant t = 0 s, défini en introduction
de l'exercice, compléter le tableau d’avancement fi-
gurant sur I’annexe a rendre avec la copie.

3. En déduire I'avancement maximal de la réaction et
la quantité de matiere maximale en diiode formé.

4. On appelle écart relatif d'une valeur expérimentale
nexp(l2) par rapport a la valeur théorique attendue
nm(I) le rapport :

[exp(I) — nen(I)|
nn ()

Comparer les résultats expérimentaux (valeurs
nexp(l2) trouvées aux questions 1.3 de la partie 1 et
3.2 de la partie 2) au résultat théorique de la ques-
tion 3 (valeur ny (1)) de cette partie. Conclure.
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............................................... g =3 1 (o ) o

Question 3.1 de la partie 2

Relation stcechimétrique

Inaq)

+ 28202_ = 21_(aq) + 5402_(“1)

3 (@qQ) ~

Etat du systéme

Avancement

Quantités de matiére (mol)

Etat initial

Au cours de la
transformation

AT’équivalence

Question 2 de la partie 3

Relation stecechimétrique

217 ag)

+ Szoé_(aq) = IZ(aq) + 2SO

2_
4 (aq)

Etat du systéme

Avancement

Quantités de matiere (mol)

Etat initial

Au cours de la
transformation

Etat final attendu

xmax
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Corrigé du DS n°2 — Cinétique'

1. Suivi spectrophotométrique de la transformation chimique

1.1. Proportionnalité entre A et c:

L L A_ L7

A=ke = —
c 501073

La concentration étant donnée en mol.L ™!, 'unité
de k est I'inverse, A étant sans unité :

= k=340 L.mol™

1.2. La quantité de diiode formé est égale a la concen-
tration de diiode multipliée par le volume total :

np, = [IZ]Vtotal

Or le volume total est Viyiq1 = V1 + V> et la concen-
tration en diiode est [I5] = ¢, donc :

ny, =c(Vi+ V)

De plus ¢ = A/k donc finalement :

ny () = 240

= (Vi+ V)

1.3. On lit dans le tableau A = 0,79 pour ¢t = 90 min :

0,79 _3
210 (10+10)x 10

= n5,(90 min) = 46 umol

n1,(90 min) =

2.1. Sion trace des tangentes en différents points sur
la courbe x = f(t), on se rends compte que la pente
des tangentes est de plus en plus faible;

Or la vitesse v est proportionnelle a cette pente.
Donc la vitesse v diminue au cours du temps.

2.2. Lorsque l'avancement de la réaction croit, la
concentration des réactifs diminue. La concentra-
tion étant un facteur cinétique, on en déduit une
diminution de la vitesse.

2.3. En chauffant, c’est-a-dire en se plagant a tempéra-
ture plus élevée, la réaction sera plus rapide, car la
température est un facteur cinétique. On obtien-
drait la méme quantité finale de diiode, mais en
moins de temps.

2. Suivi spectrophotométrique de la transformation chimique

1. On place la solution ti-
trante (appelée ici solu-
tion étalon) de thiosulfate
de sodium dans la bu-
rette, et la solution titrée
dans le bécher.

On pouvait dessiner un
erlenmeyer a la place du
bécher, car ce récipient a
I'avantage de limiter les
projections lors de l’agita-
tion.

<«—— Burette

H<— Bécher

2. L'équivalence correspond a l'introduction du réac-
tif titrant et du réactif titré en quantité stoechiomé-
triques.

3.1. Pour le dosage, on a effectué un prélevement de

V = 5,0 mL de la solution S de volume total
Vs = Vi + V5 = 20,0 mL. Ainsi, on ne dose qu'un
quart de la solution totale S, donc lala quantité de
diiode présente dans le prélevement qui est dosé

est un quart de la quantité totale :
ny,
4

Avec 'aide éventuelle du tableau d’avancement,
on trouve que :

De plus,
2
Donc finalement :
ny, =2c'Vg

3.2. Application numérique :

ny, (= 90 min) = 2 x 2,5-107 x 9,2-107°

=  np(t =90 min) = 46 umol

Valeur compatible.

3. Suivi spectrophotométrique de la transformation chimique

L 21 @)

Iz(aq) + 2e”

5402_(aq) +2e” = ZSOZ_(aq)

6

21_(aq) + 5402_ e IZ(aq) + 2502_(aq)



2. Calcul des quantités initiales :
ni- =c;Vq =5,0-107! x 10,0-107°
= nr =5,0-10" mol
ns oz~ = c2V2 = 5,010 x10,0:107°
_ 105 -1
= g = 5,0-107° mol.L

On compléte le tableau d’avancement en annexe
avec ces valeurs.
3. Avancement maximal :

Xmax = 5,0-10™° mol = 50 umol

73

Quantité de matiére de diiode a 1’état final :

= ng, =50 ymol

N1, = Xmax

. On note A, I'écart relatif pour chaque valeur.
46 - 50
50

46 - 50

= —80/0

Ay, 113 =

Ay, 232 =

L’écart s’explique d"une part par le fait que la réac-
tion n’est pas encore tout a fait terminée, et d’autre
part par les erreurs expérimentales.

Question 3.1 de la partie 2

Relation stcechimétrique bag + 2 SZO§‘(aq) 2N + S 402‘(aq)
Etat du systéeme | Avancement Quantités de matiere (mol)
E initial ni, v
tat initia 0 T c'Vy 0 0
n
Au cours de la X % - X Vi —2x 2x X
transformation
A I'équivalence XE 0 0 2XE XE
Question 2 de la partie 3
Relation stcechimétrique 2l + Szoé_(aq) bag + 2 SOi‘(aq)
Etat du systeme Avancement Quantités de matiere (umol)
Etat initial 0 5000 50 0 0
Au cours de la X 5000 — 2x 50 — x X 2x
transformation
Etat final attendu | Xmax = 50 pumol 4950 0 50 100

* %
*
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DSn°®2 — Cinétique'

Suivi spectro o7
QO L.mol™!

an=cVy+ V)

Qc=A/k

O ny,(t = 90 min) = 46 ymol

O Tangentes de - en - pentues

O Concentration facteur cinétique

O Température facteur cinétique

Titrage /8
O Burette + erlen ou bécher

O Réactifs titrant et titré + position

0 Equivalence

a nr, /4:

a xg = nr, / 4

Q xg =c'V/2

Q ny, =2'Vg

O n,(t = 90 min) = 46 ymol

Bilan ../5
O 1/2 équations

O Tableau, 5-1073 et 5-10~° mol

a Tableau, état final 0 mol en S 405‘

Q ny, =50 umol

O -8 % + Discussion compatibilité

Note .../20
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DS n°4 — Détermination d"une constante d’équilibre I

Calculatrice interdite

Quelques valeurs numériques pouvant aider a la résolution des calculs :

2 2 2
. _4 = — = — - = ab: llb
log(2,0-10™") = 3,7 | 5= = 0,87 57 =074| 5=067 | 10’ =10
1,010 =10-10* | (1,252 = 1,56 ~ 1,6 16 | 22105100 _gf
' _ T P50 e 1,05

1. La transformation chimique étudiée

L’acide éthanoique CH3COOH, également appelé 1.1. Donner la définition d'un acide selon Bronsted.
acide acétique, réagit de fagon limitée avecl’eauselon 1.2. Dans I’équation ci-dessus, identifier puis écrire les
I’équation chimique :

CH3COOI—I(aq) +H20(,g) = CH3COO_(aq) +H3O+(aq)

1.3.

deux couples acide/base mis en jeu.
Exprimer la constante d’équilibre K associée a
I’équation de cet équilibre chimique.

2. Ftude pH-métrique

Une solution d’acide éthanoique, de concentration
molaire initiale ¢; = 2,7-1072 mol.L7}, et de volume
V1 =100 mL, a un pH de 3,70 a 25°C.

2.1.

2.2,

2.3.

24.

Déterminer la quantité de matiére initiale d’acide
éthanoique 7.

Compléter le tableau d’avancement (joint en an-
nexe) en fonction de 11, Xmax OU Xt.

Exprimer puis calculer l'avancement maximal
théorique noté xpmax.

Déduire, de la mesure du pH, la concentration mo-
laire finale en ions oxonium de la solution d’acide
éthanoique.

Exprimer puis calculer 'avancement final expéri-

2.5.

2.6.

2.7.

2.8.

mental de la réaction, noté x;.

Donner I'expression littérale du taux d’avancement
final 7; de la réaction. Vérifier, en posant 1’opéra-
tion, que 71 estégala 7, 4.1072,

La transformation étudiée est-elle totale ? Justifier
la réponse.

Exprimer puis calculer la concentration molaire fi-
nale en ions éthanoate CH3COO™ (4q).

Exprimer puis calculer la concentration molaire fi-
nale en acide éthanoique CH3COOH 4.

Vérifier, en posant l'opération, que la valeur de la
constante d’équilibre K; associée a I’équation de cet
équilibre chimique est égalea 1, 6-107°.

3. FEtude conductimétrique

On mesure maintenant, a 25°C, la conductivité d’une
solution d’acide éthanoique de concentration c; =

1,0-107! mol.L!. Le conductimetre indique :

0=>5,0010"2S.m™!

On rappelle I'équation de la réaction entre 'acide

éthanoique et 'eau :

CH3COOI‘I(aq) +H20(g) = CH3COO_(aq) +H30+(aq)

3.1. On néglige toute autre réaction chimique. Citer les

especes ioniques majoritaires présentes dans cette
solution.
Donner la relation liant leur concentration molaire.

3.2. Donner l’expression littérale de la conductivité o de

la solution en fonction des concentrations molaires

3.3.

34.

finales en ions oxonium et éthanoate.
En déduire I'expression littérale permettant d"obte-
nir les concentrations molaires finales en ions oxo-
nium et éthanoate.
Déterminer les valeurs en mol.m =2, puisen mol.L~L.
Donncées :
/\H3O+ =35,9- 1073 S.m2.mol !
/\CH3COO— =4, 1-1073 S.m?.mol !

L’expérimentateur affirme que dans le cas présent,
la solution d’acide éthanoique est suffisamment
concentrée pour pouvoir faire les approximations
suivantes :

Approximation 1 La concentration molaire finale
en ions éthanoate est négligeable devant la
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concentration initiale en acide éthanoique. Ceci
se traduit par l'inégalité :
_ (55}
CH3;COO | < =
[CH3 It 50
Approximation 2 La concentration molaire finale
en acide éthanoique est quasiment égale a la
concentration molaire initiale en acide étha-
noique :
[CH3COOI—I]f = C

3.4.1. Comparer les valeurs de c; et de [CH3COO™]¢ (cal-
culée a la question 3.3). L'approximation 1 est-elle
justifiée ?

3.4.2. En supposant que l'approximation 2 est vérifiée,
que peut-on dire de la dissociation de 'acide ?

En déduire si la transformation chimique est to-
tale, limitée ou trés limitée.

En tenant compte de l'approximation 2, véri-
fier, en posant l'opération, que la valeur de la
constante d’équilibre K; associée a I'équation de
cet équilibre chimique est égale a 1,56-107°.

Le taux d’avancement final pour la solution consi-
dérée est donné par 'expression :

3.4.3.

3.4.4.

_ [CH3COO7;
==

2

Vérifier, en posant'opération, que le taux d’avan-
cement final 7, de la réaction est égala 1, 25-1072.

4. Conclusion : comparaison des résultats obtenus

On vient d’étudier deux solutions d’acide éthanoique de concentrations initiales différentes. Les résultats sont

rassemblés dans le tableau ci-dessous.

Concentration molaire
initiale d’acide

éthanoique

Constante d’équilibre | Taux d’avancement final

c1 =2,7-1073 mol.L!
¢ =1,0-1071 mol.L!

Etude pH-métrique

Etude conductimétrique

Ky =1,6-1075
K» ~1,6:107

71 =7,40-1072
7, =1,25-1072

4.1. La constante d’équilibre K dépend-elle de la
concentration initiale en acide éthanoique ? Justifier
a partir du tableau.

Le taux d’avancement final d’une transformation
chimique limitée dépend-il de 1’état initial du sys-
teme chimique ? Justifier la réponse a partir du ta-

4.2,

4.3. Un éleve propose les deux affirmations suivantes.
Préciser si elles sont justes ou fausses. Une justifi-
cation est attendue.

Affirmation 1 Plus 1'acide est dissocié, et plus le
taux d’avancement final 7 est grand ;

bleau. Affirmation 1 Plus la solution d’acide éthanoique
est diluée, moins 1’acide est dissocié.
NOM : .ttt iiieneeeeeeonnseaaeeannnnans Prénom .......ciiiiiiiiiiiiiiiiiiiieeeeeeennnnnnnnnns
ANNEXE (A RENDRE AVEC LA COPIE)
Avancement CH3C02H(aq) + HgO(g) = CH3CO£ (aq) + H30+(aq)

Etat initial x=0 en excés

Etat final

théorique X = Xmax en excés

Etat final

expérimental X = Xg en excés

ou état d’équilibre
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Corrigé du DS n°4 — Détermination d"une constante d’équilibre I

1. La transformation chimique étudiée

1.1. Un acide de Bronsted est une espece chimique
susceptible de céder un ou plusieurs protons H*.
1.2. Les couples acide/base en jeu sont :

(CH;COOH / CH3COO")
CH3COOH =CH3COO~ +H*
(H;0"/ H0)
H30+ =H,O + H*

1.3. Constante d’équilibre associée :
K=0 e = [CH3COO™][H307]
- =P [CH53COOH]

2. Ftude pH-métrique
21. ny =1V =2,7-1073 % 0,100

= |n;=2,7-10"* mol

2.2. Le tableau d’avancement complet est reproduit a
la fin de la correction.

2.3. 'avancement maximal vaut xg,.x = 71, 'acide
éthanoique étant le réactif limitant. Numérique-
ment :

Xmax = 2,7-107% mol

2.4. Concentration en ions oxonium :

pH = —-1log[H;0"] & [H30"]=10"PH

Le résultat de ce calcul est subtilement donné par :
log(2,0-10‘4) =-3,7,donc:

[H30%] =2,0-107* mol.L™*
Si on néglige la réaction d’autoprotolyse de I'eau
(réaction prépondérante uniquement lorsque le

pH est entre 6,5 et 7,5), on lit dans le tableau
d’avancement :

Xf = NH;0+*
Or:
ni,0+ = [H30*]V; =2,0-107* x 0,100
= NH;0t = 2,0'10_5 mol

Donc :

x¢ =2,0-107° mol

2.5. Taux d’avancement final de la réaction :

Xf
T =
xmax
Application numérique :
2,0-10° 2,0 4
=—= x 10
Mo 70t T 27

2.6.

2.7.

2.8.

L’énoncé indique que la division de 2 par 2,7
donne 0,74, donc finalement :

11=7,4102=7,4%

71 < 100 %, la transformation n’est pas totale.
D’apres les ccefficients stcechiométriques de
I’équation-bilan :

[CH;COO] = [H3;0*] = 2,0-10~* mol.L~

La concentration en acide éthano'l'que s’exprime a
partir de sa quantité de matiere a 1’état finale, lue

dans le tableau d’avancement :

[CH;COOH] = L~
Vi

Application numérique :
2,7-100* =2,0-10™°
0,100

[CH;COOH] = 2,5-10~3 mol.L~!

[CH3COOH] =

On utilise la formule donnée pour K a la question
1.3., dans laquelle on remplace les concentrations
par les valeurs trouvées précédemment :
2,010 x2,0-10™*

- 2,5-10-2

4
= K= %-10—5

Kq

L’énoncé précise par ailleurs que 4/2,5=1,6, ce qui
permet de confirmer que :

K;=1,6-107°

3. Etude conductimétrique

3.1.

3.2

Les especes ioniques majoritaires sont
CH3COO™ et H30*. L'ion OH™ est d’une part mi-
noritaire, et d’autre part il ne faut pas le citer
puisque I'énoncé précise que 1'on néglige toute
autre réaction chimique — donc autoprotolyse de
I'eau inclue.

Relation liant leurs concentrations molaires :

[CH3COO7] = [H30%]

Formule donnant la conductivité d'un électrolyte
en fonction des conductivités molaires partielles
& concentrations des especes ioniques :

0 = Z /\ici
i

Dans notre cas :

0 = Act,coo-[CH3COO™] + Ap,0+[H307]
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3.3. Les valeurs finales des concentrations en ions

éthanoate & oxonium est alors donnée par :
o

CH;COO7] = [H;07] =
[CHs I=1H:0] AcH,co0- + AH;0¢

Application numérique, en utilisant la division
5/4=1,25 donnée par I"énoncé :

5,00-1072
CH3COO] = [H30%] = ’
[CHs I'=1H07] 4,1-10-3 + 35,9-10-3

5,00 o 1072
"~ 4,00 10x 1073

1,25 mol.m™3

1,25-10~% mol.L~!

3.4.1. On effectue le quotient des deux concentrations,

3.4.2.

3.4.3.

en utilisant la division 100/1,25=80 donnée par
I"énoncé :
2 _ 14,0100 100 107

[CH,COO]  1,25103 1,25 103 _
ce qui est bien supérieur a 50. L’approximation
n°1 est donc justifiée.
Dans le cadre de I'approximation n°2, la disso-
ciation de l'acide est tres limitée, car la quantité
d’acide restant non dissocié a I'équilibre est tres
proche de la quantité initiale.

La réaction est donc | trés limitée |.

On utilise la formule de la constante d’équilibre
donnée a la question 1.3. :
K= o [CH;COO ][H30]
=CQreq = [CH3COOH]
Pour I'application numérique, on utilise le carré
(1,25)? ~ 1,6 donné par I'énoncé :

80

3.4.

=

K» =1,6-107°

4. On pose l'opération pour la calcul du taux
d’avancement :
= 1,25-1073
27 71,0101

=

7,=1,25102 =1,25%

4. Conclusion : comparaison des résultats obtenus

4.1.

4.2,

4.3.

la constante d’équilibre K ne dépend pas
de I'état initial.

La justification est I’égalité des deux valeurs K et
K5. Elle mérite bien son nom de « constante » (en
revanche, la partie III du programme de chimie
nous apprendra que cette constante dépend de la
température).

, le taux d’avancement final d’une transfor-
mation chimique limitée dépend de 1’état initial.
La justification est la différence entre les valeurs
de 71 et 72. En particulier, on voit ici que le taux de
dissociation de I’acide augmente avec la dilution
(loi de dilution d’Ostwald).

L’affirmation n°1 est .

En effet, on constate dans le cas n°2 que, lorsque
la dissociation de l'acide est tres limitée (ques-

tion 3.4.2.), le taux d’avancement est faible (7, =
1,25 %).

L’affirmation n°2 est .

En effet, on constate dans le cas n°1 d’une plus
grande dilution que le taux d’avancement est plus
élevé (11 = 7,40 %), ce qui correspond bien a un

2
(1,25-107%) 10-6 !
= - = 1/ 6 X — 1 1 16 ’A 111 .
10101 101 acide plus dissocié (sens — de 1’équilibre)
ANNEXE
Avancement CH3COzH(aq) + HzO(,g) CH3COZ_ (aq) + H3O+(aq)

Etat initial x=0 n en excés 0 0
Etat final
théorique X = Xmax = M1 0 en excés n nq
Etat final
expérimental X = Xg ny — X¢ en excés X¢ X¢
ou état d’équilibre

* K



DS n°4 - Constante.

1. La transformation chimique étudiée /4

O Acide cede H*

O 2 couples

O 2 demi-équations
O Formule K

2. Ftude pH-métrique ../15

Q n =2,7-107* mol

0 Tableau d’avancement

O Avancement maximal Xpyax = 11

O Avancement maximal Xmax = 2,7-107* mol
O [H30%] =2,0-107* mol.L!

O x = NH,0+ = [H30+]V1

O x =2,0-107° mol

Q= x::ax

Ot1=74102%=7,4%

QO 71 < 100 %, transformation non-totale

0 [CH3COO7] = [H30%]

O [CH3COO™] =2,0-107* mol.L™!

O [CH3COOH] = ¢; — [CH3COO™] ou équivalent
O [CH3COOH] = 2,5-1073 mol.L~!

O Kj : opération posée

3. Ftude conductimétrique /12

O Espeéces majoritaires : CH3COO™ et H3O*
0 [CH3COO™] = [H307]

do= /\CH3COO_ [CH3COO7] + AH3O+ [H30%]
0 [CH3COOT] = [H30%] = -

= Acnzcoo- FAHz0+
0 1,25 molm™
0 1,25-1073 mol.L!
0 fecone = 80
O 80>50 donc approximation n°1 justifiée
O Dissociation tres faible
a Réaction tres limitée
O K; : opération posée
Q 72 : opération posée

4. Conclusion i

O Non car K; = K»

Q Quicar T # 1)

O N°1 vraie car 1, faible

O N°2 fausse car c; faible = 7; plus élevé & acide plus
dissocié

Total .../35
Note .../20
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DS n°5 — Dosages acido-basique I

1. Déboucheur pour canalisations

On souhaite doser un produit liquide servant a débou-
cher les canalisations obstruées.

On peut lire sur I'étiquette : « Danger — produit cor-
rosif, contient de ’hydroxyde de sodium (soude caus-
tique) — solution a 20 % ».

1. Cette solution est trop concentrée pour pouvoir étre
dosée sans danger. C’est pourquoi on prépare 1,0 L
de solution diluée 50 fois.

a. Préciser le volume de solution a prélever.
b. Donner le mode opératoire.
¢. Quelle précaution faut-il prendre?

2. On désire réaliser un dosage pH-métrique d'un vo-
lume V = 10,0 mL de cette solution diluée, avec
une solution d’acide chlorhydrique de concentra-
tion C,=5,00-10"2 mol.L"".

a. Faire un schéma annoté du montage.

b. Quelle opération faut-il faire avant de mesurer
le pH de la solution?

¢. Lorsdudosage, on ajoute un peud’eau dansleré-
cipient contenant la solution a doser. Quelle est la

raison de cet ajout ? Cet ajout a-t-il de I'influence
sur le résultat du dosage ? Justifier la réponse.
3. Les mesuresréalisées ont permis d’obtenir la courbe
donnée ci-apres.

a. Fcrire I'équation de la réaction qui se produit
dans le bécher.

b. Montrer quelle est totale. On donne K, = 1074

c. En précisant la méthode utilisée, déterminer les
coordonnées du point d’équivalence.

d. En déduire la concentration C" de la solution di-
luée, puis la concentration C du produit commer-
cial.

e. La densité de la solution commmerciale est de
1,2 et la masse molaire de la soude est M =
40 g.mol~!. Vérifier que le pourcentage de soude
a bien la valeur indiquée sur l'étiquette.

4. Pour réaliser ce dosage plus rapidement, on aurait
pu effectuer un dosage colorimétrique.

Parmi les indicateurs ci-apres, préciser celui qu'il

aurait fallu choisir. Justifier ce choix.

2. Un peu de vitamine...

L’acide ascorbique également appelé « vitamine C »
est un solide moléculaire dont la formule brute est
CsHgOg, que I'on notera AH pour simplifier.

La constante d’acidité du couple acide ascorbique/ion
ascorbate (AH/A™) estK,, = 8,9-107°.
L’hydrogénocarbonate de sodium est un composé
solide, ionique, de formule NaHCOs. En solution
aqueuse, les ions sodium et hydrogénocarbonate se
dispersent totalement selon 1’'équation :

NaHCO3 — Na* +HCO;

La constante d’acidité du couple dioxyde de carbone
aqueux/ion hydrogénocarbonate CO,+H,O/HCO; est
K, =4,47-1077.

1. On prépare une solution d’hydrogénocarbonate de
sodium de concentration 4,0-102 mol.L7. Le pH
de la solution obtenue est égal a 8,5.

a. Calculer la masse d’hydrogénocarbonate de so-
dium solide nécessaire pour préparer 250 mL de
cette solution a 4,0-1072 mol.L 1.

b. Ecrire 'équation de la réaction entre I'ion hydro-
génocarbonate et 'eau.

c. A partir de la valeur de pH, montrer que cette
réaction est limitée.

2. L'ion ascorbate A~ est-elle une base plus forte ou
plus faible que I'ion hydrogénocarbonate ? Justifier
la réponse.

3. Un comprimé effervescent de « vitamine C »
est principalement composé d’acide ascorbique et
d’hydrogénocarbonate de sodium.

a. Représenter sur un diagramme les domaines de
prédominance des différentes des deux couples
mis en présence lorsqu’on dissout un comprimé
dans l'eau.

b. Ecrire ’équation de la réaction qui a lieu.

c. D’oti provient l'effervescence ?
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Quelques données

Indicateur bleu de vert de bleu de rouge
bromophénol | bromocrésol | bromothymol | de crésol
Zone de virage | 3,0 —4,6 38—54 6,0—7,6 72—8,8

Masses molaires en g.mol~! : M(H)=1; M(C)=12 ; M(O)=16 ; M(Na)=23.

* K
*
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Corrigé du DS n°5 — Dosages acido-basiques'

1. Dosage d"un déboucheur

1,0
" 50
b. Dans une fiole jaugée de 1 L, verser 20 mL préle-
vés avec une pipette jaugée et compléter jusqu’au
trait de jauge.
c. Gants & lunettes, et attention aux risques de pro-
jections et a I’élévation de température lors de la

1. a

=0,020 L=20 mL.

dilution.
2. a.
Burette
graduée
(H30" + C¢7)
Ca, Va

pH-metre ————

i (Na* + HO")
) c,v

Agitateur
magnétique

b. Etalonnage du pH-metre, a I'aide de deux solu-
tions tampons.

c. La sonde de pH doit étre immergée dans la solu-
tion; I'ajout d’eau n’a pas d’influence autre que
sur le pH de départ, car la quantité de matiere
dosée n’ = C'V est inchanggée.

3. a. H;0* + OH™ — 2H,0

_ 1 _ 1 1014

~ [H3O0*][HO"]  Ke
K>1 <& Réaction totale.

c. Méthode des tangentes. Vagqg = 24 mL, pHeq =
7,3.

d. C’V=CV,

b. K

1% 24
= (' = cava =5, 0010-2><E =1,2010" mol.L !

= C=50C"=6,00 mol.L™"
e. Masse de soude caustique dans un litre de solu-
tion:m=CVM=6,00x1,00x40=240g;
Masse totale d’un litre de solution :

d= = my=12kg=1200g

Meau
Pourcentage massique de soude :

M 100 = 20%
my

Valeur en parfait accord avec I'étiquette.

4. BBT, car le pH a I'équivalence appartient a la zone

de virage de cet indicateur.

2. Un peu de vitamine C
1. a. M(NaHCO3)=23 +1+ 12 + 3 x 16 = 84 g.mol !

m n
n= M etC = V

= m=CVM

= m=4,0-10"2x 0,250 x 84

= m=0,84g

b. II faut écrire les demi-équations acides/bases
pour chaque couple considéré :
— Couple dioxyde de carbone/ion hydrogénocar-
bonate :
CO; + H,O = HCO; +H*
— Couple eau/ion hydroxyde :
H,O=0H" + H*
On additionne les demi-équations :

HCO; + H* =CO; + HO
H,O=HO + HT

HCO + H,O, , = CO + H,O,, + HO_

3(aq) © 2 (aq) © (aq)

c. La constante d’équilibre pour la réaction précé-
dente s’écrit :

_[CO,NHO™] _ _ [COsIKe
[HCO;] [HCO;][H30+]
Ke 10714
Ke——m=——«x1

K, 447107

& Réaction limitée.

. K;, > K,, donc I'acide du couple 1 (AH) est plus

fort que l'acide du couple 2 (CO,+H;0);
Donc A~ base plus faible que HCO;.

. a. pKy, =-log K,, =4,05

pKa, =—log K, =6,35

4,05 CO,, H,O HCO;
AH A~ 635 i
b. AH=A" + H*
HCO; + H" =CO, + H,O
AH(aq) + HCO3‘ (aq) = A™ + CO2 (aq) + HZO([,)

c. Lorsque la solution est saturée en COy(,q), celui-ci
se dégage :
CO2ag) — COxp)



DS n°5 — Dosages acido-basiques I

Déboucheur .21

a 20 mL

O Pipette jaugée de 20 mL

O Fiolede1L

QO Gants, lunette

O Base dans eau et pas I'inverse

O Schéma dosage pH-métrique

0 Etalonnage du pH-métre

O Bonne immersion des électrodes
O Dilution sans effet sur les quantités
a H30+ + OH™ —» 2H,0

0 K =1/K, = 10 > 1 donc totale
O Méthode des tangentes

O Vaeq =24 mL et pHéq ~7,3
OCVvV=C_CV,

O C =0,120 mol.L™!

O C=50C" = 6,00 mol.L™

a C=50C" = 6,00 mol.L™!

QO m=CVMetd =m/Meau

O 20 %, accord parfait

O 20 %, accord parfait

0 BBT car pH,, € zone de virage

Vitamine C .11
O M =84 gmol!
am=0,84g

O 1/2 équations pour les deux couples en jeux

0 HCO; + H,0 =CO; + H,O + OH™

O [OH] = Ke/107P" =3,2:10% ou K

O [OHT] < Xmax = 4,0-1072 mol donc limitée

O L’ion ascorbate est plus faible car K,; > Ka»

O L’ion ascorbate est plus faible car K1 > Ka»

O Diagramme prédominance avec pKaa 4,05 et 6,35
0 AH + HCO; =A™ + COz + H,O

0 CO2aq) = COy)

Total )32
Note .../20
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DS n°7 — Electrolyse et RCI

1. Charge d’un condensateur

Un condensateur initialement déchargé, de capacité
C = 1,0 uF, est branché en série avec un conducteur
ohmique de résistance R = 10 k(.

N ¢

La tension aux bornes du générateur est E = 5,00 V.
A linstant t = 0, on ferme le circuit. La tension u As(t),
enregistrée au cours de la charge, est représentée gra-
phiquement.

a. Etablir I’équation différentielle de la tension 15 aux
bornes du condensateur lors de sa charge.

A UAB (V)
5.0 S
///
25 //

0

0 10 20 30 40 50 t(ms)

b. La solution de I'équation différentielle est de la
forme :

MAB(t) =A [1 - e‘“t]

Déterminer A et @ en fonction de E, R et C.

c. Exprimer la constante de temps 7 en fonction de a.
Calculer usp pour t = 7.

d. Trouver la valeur numérique de 7 a l'aide du gra-
phique (plusieurs méthodes sont possibles, choisir
une seule). La valeur trouvée est-elle compatible
avec les valeurs des composants données au début
de I'énoncé ?

2. Electrolyse sur Mars

Dans le cadre d"une mission sur la planéte Mars, il est
inconcevable d’emmener les quantités d’air suffisantes
pour la durée de I'exploration de la planéete. L’atmo-
sphere de Mars contient surtout du dioxyde de carbone

(95,3 %) impropre a la respiration. Il est nécessaire de
fabriquer le dioxygene sur place.

Une solution envisageable est I'électrolyse de I'eau ex-
traite du sol.

1. Principe de I’électrolyse de I’eau.

La réaction a pour équation :
2 HzO(,g) = Oz(g) +2 Hz(g) (134)

1.1. Les deux couples mis en jeu étant (O2/HyO) et
(H>O/Hy), compléter le schéma de principe de
l’électrolyseur (en annexe, a rendre avec la copie)
en indiquant :

— le nom des électrodes;
— lanature de la réaction (oxydation ou réduction)
pour chaque électrode.

1.2. Rappeler, sans le justifier, si cette électrolyse est
une réaction spontanée ou au contraire forcée.

2. Ftude quantitative de 1’électrolyse.

On souhaite produire par électrolyse, le dioxygene
nécessaire a la respiration d"un ancien éleve de TS1
devenu spationaute (grace aux cours passionants
de Physique en Terminale S).

Données :
— pourlesgaz: Vy,, = 25L.mol™! a25°C sous 10° Pa;
— le Faraday : 1 ¥ = 96500 C.mol .

2.1. Chaque minute, nos poumons envoient un vo-
lume v = 0,30 L de dioxygene vers les tissus (res-
piration normale). Calculer la quantité de matiere
no, de dioxygéne envoyée par les poumons pen-
dant une heure (on suppose que la température
est de 25°C).

2.2. Cette quantité de dioxygene est produite grace a
I’électrolyse étudiée dans la premiere partie.
Montrer, en s’aidant au besoin d’un tableau d’a-
vancement d’une demi-réaction, que la quantité
de matiere d’électrons échangée vaut :

Ne-= 2,88 mol

2.3. En déduire la quantité d’électricité Q mise en jeu.

2.4. Quelle est l'intensité I du courant nécessaire en
supposant qu’elle est constante pendant toute
I'heure de fonctionnement ?

2.5. Si la tension aux bornes du générateur U est de
5,00 V, calculer l'énergie électrique, notée &y,
consommée pendant une heure sachant que :

Ee = UIAL

ol At est la durée de fonctionnement.
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0 5 o Tt Prénom: ...covviiiiiiiiiii ittt ittt

Nom de l’électrode :

Equation de la réaction :
2H,O=0, +4H* +4e”

é___

Nom de l'électrode :

Equation de la réaction :
2H, O +2e =H, + 20H™




Corrigé du DS n°7 — Electrolyse et RCI

1. Charge d’un condensateur

a. Loi d’additivité des tensions :

E = upN = upa + UpB
Loi d’Ohm :
MRA::Ri

Pour le condensateur :

. dq . dMAB
z—a et q=Cupp = i=C T,
du
= E=RC d?B'+uAB
duAB 1 E

dt " RC™BTRC
. On remplace la solution proposée dans I'équation
différentielle :

A E
-at —at] _
Aae™ +RC[1—e a]_RC
On regroupe les termes dépendants du temps :
1\ o 1
AGX RC)e =rcE-

Cette équation, avec son membre de gauche dépen-
dant du temps et son membre de droite constant,
ne peut étre vraie Yt que ssi les deux membres sont
nuls :

1 1

a— =0 - RC
0

=

C
E-A=

La discussion sur la condition initiale (condensateur
déchargé) est inutile, car cette forme de solution im-
plique que le condensateur soit déchargé a t = 0.

. Par définition, la constante de temps du dipole RC

vaut :
7 =RC

1
Dong, par identification : T = Pt
Pourt =7,
uap(t) =E[1-¢7!|~0,63E=3,2V

. On se propose de trouver la valeur de 7 en tracant

la tangente a I'origine :

A las (V)
5.0 —
/////#
25 /A
T

0 10 20 30 40 50 f(ms)
= 71=10ms

Le calcul a partir des valeurs des composants montre
un accord parfait :

7=RC=10-10>x1,0-10° =10-10"% s = 10 ms

2. Electrolyse sur Mars

1.1. A l'électrode coté @, on constate a la lecture de la

demi-équation proposée que 1’on a une oxydation.
11 s’agit donc, par définition, de 'anode.
A contrario on a une réduction coté (®, ala cathode.

1.2. Une électrolyse est une transformation forcée, telle

que Q;; > K.

2.1. Quantité de matiere de dioxygene, pour 1 heure

(60 minutes) :

no, = —2 avec Vo, = 6000,
Vi
Application numérique :
_60x0,30

5 =0,72 mol

noz

2.2. Dans les demi-équations, le nombre d’électrons

échangés est respectivement de 4 et de 2; il sera
donc de 4 apres addition des deux demi-équations,

en multipliant la demi-équation de la réduction par
2 pour obtenir le bilan de I'électrolyse :

6H,O =0, +4H" +2H, +40H"

On peut simplifier avec I'autoprotolyse de 'eau :

4H* +40H™ =4H,0

= 2H,O =0, +2H,

On constate sur cette équation-bilan que le dioxy-
gene intervient avec un coefficient stoechiométrique
égal a l'unité, toujours pour 4 électrons échanggés.
Donc il y a quatre fois plus d’électrons échangés
que de gaz dioxygene dégagé :

ne-= 4np, =4x0,72 = 2,88 mol
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2.3. La quantité d’électricité mise en jeu lorsque la ré- Application numérique :
action est : Q =2,88x 96500 = 2,8-10° C
Q=neF 2.4. Pour At = 1 heure = 3600 s de fonctionnement :

105
Attention, 'avancement x n’intervient plus ici, pas = g = w
comme dans la formule A = yx¥, car on est déja At 3600
passé a I'étape ne- = yx donc Q = ne-F ! 2.5. Eq =5x77%x3600=1,3-10°] = 1,3 M]J.

DS n°7 — Electrolyse et RCI

1. Charge C /9

=77 A

O Démo équa diff

O Démo équa diff

O Démo solution

Q a=1/RC

OA=E

Qrt=1/a

O uap(r)=3,2V

O Tangente ou lecture, 7 = 10 ms
Q Calcul, accord sur ©

2. Electrolyse ../13

O @ : oxydation, anode
Q & :réduction, cathode
O Forcée

Qn=V/Vp

Q no, = 0,72 mol

O y = 4 électrons échangés
O 1 pour O ou tableau
Q nop, = 2,88 mol
OQ=nF
0Q=2810°C
Ql=Q/At

QlI=77A

Q& =13M]

Total .f22
Note .../20
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DSn°8 — RLC & Esters.

1. Décharge d’un condensateur dans une bobine

Pour I'étude des oscillations libres d’un circuit RLC, on
utilise le montage représenté ci-dessous.

(HK?)
ATA
L r
A *—> Y—l
E (1‘) D Y,
cT= <
B
ANNNN

Un systeme d’acquisition par ordinateur est connecté

aux nceuds A et D du circuit, ainsi qu’a la masse B qui
est commune au générateur et au systéeme d’acquisi-
tion. On enregistre 1’évolution des tensions aux bornes
du condensateur C et de la résistance R.

Le condensateur C est préalablement chargé sous la
tension E, en plagant 'interrupteur (K) en position (1).
L'interrupteur est alors basculé en position (2); c’est a
cet instant que commence 1’acquisition des données.

a. On se place dans le cas ou la résistance de la résis-
tance totale de la branche comportant la bobine est
nulle (donc R+7 = 0). Etablir I'équation différentielle
vérifiée par g, q étant la charge portée par I'armature
A du condensateur.

b. En déduire la période propre Ty des oscillations.

2. Décharge du condensateur dans un circuit RL

Dans la pratique, la résistance totale R + r de la branche
comportant la bobine n’est pas négligeable. On réalise
trois expériences afin d’étudier l'influence des diffé-
rents parametres sur les oscillations.

Les graphiques a, b et ¢ page ci-contre représentent les
variations de la tension uag et de l'intensité du cou-
rant i dans le circuit, quand l'interrupteur (K) est sur la
position (2).

‘ Expériences ‘ R (Q) ‘ L (H) ‘ C (uF) ‘

Eq 100 1,0 4,0
By 100 0,2 4,0
E3 300 1,0 4,0

Le tableau ci-dessus indique les parametres utilisé lors

des trois expériences. Le lien entre les trois graphiques

(a-b-c) et les trois expériences (E;-E;-E3) fait 1’objet

d’une question ultérieure.

a. A l'aide des données du tableau, et sachant que
r = 14 Q pour la résistance de la bobine, calculer
les périodes propres To1, Toy et Toz correspondant
aux expériences Ej, E; et E3.

b. Mesurer graphiquement la pseudo-période Ty, T}, et
T, des oscillations sur chacun des graphiques a, b
etc.

c. Dans les conditions de l'expérience, on suppose
que l'on peut confondre la période propre avec la
pseudo-période des oscillations amorties. Faire alors
correspondre chaque graphique (a-b-c) a une des
trois expériences (E;1-E>-E3), en justifiant.

3. Cinétique d’une estérification

On étudie la cinétique de la réaction entre 'acide mé-
thanoique et le pentan-1-ol. Initialement, on réalise un
mélange contenant 71,¢ige(0) = Ma1c001(0) = 0,100 mol
et quelques gouttes d’acide sulfurique concentré. Ce
mélange est fractionné et réparti en dix échantillons
identiques dans des ampoules scellées que 1'on plonge
dans une enceinte isotherme a 80°C.

A intervalles de temps réguliers, une ampoule est bri-
sée et son contenu dilué dans 50 mL d’eau glacée. Par
dosage avec une solution de soude, on détermine la
quantité d’acide présent 11,.i4e, €t on en déduit la quan-
tité d’ester formée negter-

On en déduit la courbe 7egter/ampoute = f() ci-contre.

A Mester/ampoule (mmOI)

6 =+
4 =+
2 =4
t (min)
0 I f f f f >

0 10 20 30 40 50 60

a. Ecrire I'équation de la réaction étudiée.
b. Trouver, dans le protocole, deux moyens utilisés
pour augmenter la vitesse de la réaction.



c¢. Comment appelle-t-on 1'opération consistant a di-
luer le contenu d"une ampoule dans de I'eau glacée ?
Quel est son role?

d. Expliquer comment, a partir du volume équivalent
de solution de soude versée Vi ¢q, on peut déduire la
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quantité totale d’ester formée negter par la réaction.
e. Déterminer le rendement final de la réaction.
f. A quelle date la vitesse de la réaction est-elle maxi-
male ?
g. Que se passe-t-il pour ¢ > 60 min ?

A 1aB (V) i(mA)}
61 10 +
4 4
2 °T
t (ms)
0 : : : : t—
5 0 15 0 25 W 4
_2 +
_5 =+
-4 +
-6 L+ -10 +
graphique a
A 1tas (V) i(mA)}
61 10 +
4 4
2 °T
/><\ t (ms)
0 : : : : >
5 0 15 20 5 N33 4p
_2 +
_5 =+
-4 +
-6 L -10 +
graphique b
A1aB (V) i(mA)}
61 10 +
4 4
2 T
AW =

=
S
:
§

graphique c
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Corrigé du DSn°8 — RLC & Esters'

1. Décharge de C dans L

. On utilise les relations connues :
cTc o T ar T A
d2
= =L—
BT
Loi d’additivité des tensions :
+u,=0 = 1 +Ld2q =0
Hew i = crae
D’ou I'équation différentielle demandée :
d?q N 1 0
ae e T

. Vérifions que la charge :

g = Qm cos (wot + ¢o)
est solution de 1'équation différentielle, Q,, étant
I'amplitude, wg la pulsation propre et @ la phase a
'origine. On dérive deux fois cette tension par rap-
port au temps :

d )

d—{z = —woQm sin (wot + @o)
d2

d_t;] = —a)ng cos (wot + @)

Dans cette derniere formule, on reconnait la charge
g elle-méme :

. Il faut étre habile pour les mesures des périodes.

Sil’on se focalise sur la sinusoide correspondant au
courant i (partant de zéro a t = 0), on compte exac-
tement trois périodes pour a et b, et six pour ¢, dans
I'intervalle de 40 ms montré par l'acquisition. D’ott

On remplace cette derniere forme dans I'équation
différentielle trouvée précédemment :

1
— 2 RN e
a)oq+LCq 0

En multipliant tout par LC et en factorisant par g :
© (-wiLC+1)g=0
On remplace g par la solution proposée dans cette
derniere équation :
= (—a)%LC + 1) Qm cos (wot + ¢g) =0
Pour que ce produit soit nul quelque soit le temps ¢,

il faut qu’au moins 1'un des deux termes soit nul, en
I'occurence le terme constant :

= -—wjlC+1=0
(=4 W !

0= —F—
VLC

La période propre s’en déduit, avec la formule géné-
rale :

2
dq To=—Z= = Ty=2nVIC
an = @
2. Décharge de C dans RL
. On applique la formule précédente : Ty = 21t VLC, les valeurs :
ce qui donne : T,=13ms
T01 =13 ms Tb=6,7ms
T =5,6 ms T.=13ms
T03 =13 ms

c. Les acquisitions b et c correspondent a une atténua-

tion plus forte quel’acquisition a (comparer les maxi-
mums locaux de uc a t = 40 ms). D’ou la correspon-
dance :

ae B b < E; co Ep

3. Cinétique d’une estérification

. L'acide méthanoique HCOOH et le pentan-1-ol

CHj3 - (CHy), — OH réagissent pour donner la mé-
thanoate de pentyle et de 'eau :

HCOOH + CH; - CH, - CH, - CH, — CH, — OH

Vi

A
O—CH;-CH;-CH, -CH; -CHs

b. Pour augmenter la vitesse de la réaction, le proto-

cole impose une température élevée (80°C) et I'em-
ploi d’un catalyseur, ’acide sulfurique, source d’ions
oxonium H;O™.

c. L'opération consistant a diluer le contenu d’'une am-



poule dans del’eau glacée s’appelle une trempe. Son
role est de ralentir considérablement la vitesse d’évo-
lution du systeme, en jouant sur deux facteurs ciné-
tiques : la concentration des réactifs (dilution) et la
température de la solution (eau glacée).

. Lors du dosage d"une ampoule, on a:

CaVa = CBVB,éq = Macide/ampoule

Le milieu réactionnel est coupé en dix ampoules,
mais l'évolution en parallele dans chacune permet
d’écrire que :

Nacide = 10 X Nacide/ampoule

Les ccefficients stcechiométriques de la réaction d’es-
térification valent tous un, et le mélange initial est
stecechiométrique, donc la quantité d’ester est égale
a la quantité d’acide ayant été consommée par la
réaction :

nester(t) = nacide(o) - nacide(t)
Donc finalement :
Nester(t) = Macide(0) — 10 X CBVB,éq

ol M,cidge (0) et Cp sont des données de 'expérience.
. Lerendement final de la réaction est, par définition :
Xt _ nester(oo)

= Xmax B nacide(o)

Pour cette réaction Xmax = 7acde(0) puisque
nous sommes dans les quantités stcechiométriques.
Nester(00) est la quantité d’ester a I'état final t — oo.
Pour trouver cette quantité, on effectue une lecture
graphique :

* K
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A tester/ampoule (mmol)

6 “nester/ampoule(oo)
4 +
2 4
t (min)
0 I I I I I >

0 10 20 30 40 50 60

= nester/ampoule(oo) = 6,8 mol

Le graphique correspond au dosage des ampoules
une par une, il faut donc multiplier par dix pour
obtenir la quantité totale d’ester a I'état final :

Nester(00) = 10 X nester/ampoule(oo) = 68 mmol
_ 68-1072
0,100

ce qui est tres proche du rendement théorique de
67 % pour cette réaction.

=68 (yo

. Lavitesse de la réaction est donnée par la pente de la

tangente a la courbe negter = f(£). Elle est maximale
pour t = 0, c’est-a-dire lorsque :
e les concentrations des réactifs sont maximales ;

e la réaction d’hydrolyse de l'ester n’a pas encore
commence.

. Pour t > 60 min, la pente de la tangente a la courbe

est quasi nulle; la vitesse d’évolution du systeme
est alors quasi nulle. Les réactions d’estérification et
d’hydrolyse se compensent; leurs vitesses ne sont
pas nulles, elles sont égales : I’équilibre chimique est
un équilibre dynamique.
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Grille DS n°8 I

1. Circuit LC

0 Equa diff

0 Equa diff

0 () = Qm cos(wot + o)

Q Démo wg = 1/\/EouTo =2nVLC
0 Démo wy = 1/ VLC ou Ty = 2n VLC

2. Circuit RLC

Q Calculs 13, 5,6 et 13 ms

a Mesures 13, 6,7 et 13 ms

O Mesures sur plusieurs périodes
QaeE

aQbe E;

Qceo B

3. Cinétique

0O Equation de la réaction

O Température + catalyseur

a Trempe

O Ralentir la réaction, 2 facteurs cinétiques
a Macide/ampoule = CBVB,éq

O Nacide = 10 X Nacide/ampoule

O Nester = Nacide,initial — Macide
an= nester,ﬁnal/ Macide,initial

a n= 68 %

O Vitesse maximale at =0

O Equilibre des que t > 60 min

Total
Note

/5

...[6

11

22
/20
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DS n°9
Savon et catalyse

1. Syntheése d’un savon

On souhaite réaliser la saponification d"une huile. Pour
cela, on verse dans un ballon une masse m d’huile et
un volume Vg = 50 mL d’une solution d’hydroxyde
de sodium, de concentration en soluté apporté cg =
2,0 mol.L7 L. Le mélange est chauffé a reflux pendant
une dizaine de minutes, en présence de quelques grains
de pierre ponce. On considere alors que la transforma-
tion est terminée.

La quantité de soude en excés dans le systeme chimique
final est titrée par de l’acide chlorhydrique de concen-
trationcy = 1,0 mol.L7}, en présence de BBT. Il faut un
volume V5 de 4,1 mL d’acide pour faire virer le BBT du
bleu au jaune.

Le savon est extrait du milieu réactionnel par relargage
dans l'eau salée.

1. a. Les huiles constituent des corps gras. Qu’est-ce
qu’un corps gras ?

g

. Ecrire I'équation chimique de la saponification de
I'huile. Nommer les réactifs et les produits.

c. Quelles caractéristiques différencient cette hydro-

lyse basique d"une hydrolyse classique ?

d. On dit que lors de la saponification, on réalise
un contrdle de 1'évolution du systeme chimique.
Justifier.

. Quel type de réaction est mise en jeu dans le ti-
trage?

b. Calculer la quantité de matiére d’ions hydroxyde
dans le mélange réactionnel avant et apres la sa-
ponification.

c. En dressant un tableau utilisant I’avancement ex-

primé en moles, calculer la quantité de matiere

d’huile saponifiée, ainsi que la masse m corres-
pondante.

Donnée : masse molaire moléculaire : M(huile) =

890, 0 g.mol_l.

2. Comparaison d'un catalyseur inorganique et d’'une enzyme

La réaction d’hydrolyse de 1'urée a pour équation :

CO (NH2) ag) +2H201 = 2NHjag) +CO3 ag)

AC (mol.L™1)

12 1 Avecle catalyseur
] inorganique
—e— Avec I'enzyme
0.8 +
04 T+
t (min)
0 : : : >

La transformation est effectuée a la température de
37°C, a volume constant V = 1,0 L. On suit la transfor-
mation de l'urée en fonction de temps, courbe ci-contre.
L’étude est effectuée en présence d’un catalyseur inor-
ganique puis en présence d'une enzyme : l'uréase.

1. Comparer les vitesses volumiques des réactions ca-
talysées a chaque instant f pour ¢ < 40 min. Quel est
le catalyseur le plus efficace ?

2. Que peut-on dire de la réactions effectuée en pré-
sence d'uréase a partir de t = 60 min ?

3. Quelle est alors la composition du milieu réactionnel
lorsque la transformation est terminée ?

4. Calculer la constante d’équilibre de la réaction.

5. La composition chimique du milieu réactionnel,
lorsque la transformation est terminée, est-elle diffé-
rente selon la nature du catalyseur ?

* K
*
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Corrigé du DS n°9 — Savon et catalyse'

1. Syntheése d’un savon

1. a. Un corps gras est un triester dérivant d’acides
gras et du glycérol.
b. En désignant par M le sodium Na (savon dur) ou
le potassium K (savon mou) :

R — COO — CH;
|

R—COO—CH + 3(OH (g +Mis)
|

R —COO — CHy

CH, - OH
|
= CH—OH + 3(R-COOM)
|
CH, - OH

Dans l'ordre d’apparition : corps gras, soude ou
potasse pour les réactifs, glycérol, savon pour les
produits.

c. Dans le cas d'une hydrolyse classique, la trans-
formation est limitée et lente. Dans le cas d"une
hydrolyse basique, elle est totale et rapide.

d. Le fait de changer 1'un des réactifs conduit a mo-
difier la transformation. Celle qui a lieu est beau-
coup plus rapide et de meilleur rendement.

. Il s’agit d"une réaction acido-basique.

b. n; (OH") = cgVp = 2,0 x50-1073 = 0,10 mol.

huile + 3(Na* +OH")
EI n(huile) 0,10
Ec n(huile) — x 0,10 — 3x
EF 0 ng(OH™)

Apres saponification, la quantité d’ions hy-
droxyde n¢(OH") est déterminée par le titrage.
L’équation chimique de la réaction de titrage est :

H30+(aq) + OH_(aq) =2 HzO(g)
A I'équivalence, on a :

ng (OH_) = Nyersé (H3O+)

ne(OH?) = caVa =1,0%x4,1-10" =4,1-107 mol
¢. Tableau d’avancement ci-dessous. A 1’état final :

ne(OH™) = 4,1-107% = 0,10 — 3x;

~0,10-4,1-107°
B 3

X =3,2-1072 mol

L’huile étant le réactif limitant, la quantité d’huile
saponifiée est n1;(huile) = x¢. Donclamasse d huile
saponifiée vaut :

m = nj(huile) - M(huile) = 28,5 g

3(Na* +RCOO")

+ glycérol

0 0
3x X
3Xf Xt

2. Comparaison d"un catalyseur inorganique et d’'une enzyme

1. La vitesse volumique de réaction est I'opposée du
ceefficient directeur de la tangente a la courbe. Pour
t < 40 min, la vitesse de la réaction catalysée par
l'uréase est plus élevée que celle de la réaction cata-
lysée par le catalyseur inorganique.

2. A partir de t = 60 min, on constate que la réaction
en présence d'uréase a une vitesse nulle. L’équilibre
chimique est donc atteint.

3. Aléquilibre, asymptote horizontale pour la concen-
tration en urée :

1-x=033mol = x=0,67mol

(les concentrations sont égales aux quantités de ma-
tiere, puisque le volume est constant et vaut V =

urée(aq) + 2 HzO(g)
EI 1 Exces
Ec 1-—x Exces
EF 1-x; Exces

1,0 L). Donc, pour la composition du milieu réac-
tionnel a I'équilibre :

[CO(NH2)2] =0,33 mol.L~!

[NHZ] =2x;=1,33 mol.L™!

[CO%‘] =x;=0,67 mol.L™!

4. Constante d’équilibre de la réaction :

_INH;PICO3T (1,332 % 0,67

[CO(NH;)2] 0,33 56

5. La composition a I'équilibre sera la méme quelque
soit le catalyseur.

= 2NHjaq + CO g
0 0
2x X
ZXf X¢
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DS n°9 — Savon et catalyse I

Savon ../14
O Triester a longues chaines
0O Equation 1/2-développée
O Noms réactifs + produits
O L'une est totale et rapide, I'autre lente et limitée
O Controdle sur un réactif
a A/B
0 »n;(OH™) = 0,10 mol
O n¢(OH™) =caVa
0 n¢(OH") =4,1 mmol
QO Tableau n(huile) /0,10/0/0
O Tableau n(huile — x) / 0,0041 / 3x / x
Q Huile réactif limitant

Om=285g
am=28,5¢g
Catalyseur ...[6

O Enzyme plus efficace

a Equilibre

Q EF: 0,33 mol d’urée, 1,22 mol NHI, 0,66 mol CO%‘
Q Formule K avec ou sans H,O

O K=3,60uK=0,064

O Catalyseur sans influence sur EF

Note ../20
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Cinquiéme partie

Bacs blancs
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Exercice I — 6,5 points
Comme un poisson dans I’'eau

Cet exercice comporte une annexe,
notée ANNEXE 1 page[I0]] & rendre avec la copie.

L’aquariophilie est une passion qui touche de plus en plus
d’amateurs mais aussi de néophytes. De nombreux facteurs
peuvent contribuer a un déséquilibre dangereux pour la vie
et la santé des poissons. 1l est donc nécessaire de contréler
réguliérement la qualité de I'eau. Le pH de I'eau est la pre-
miere grandeur qu'il faut mesurer, au moins une fois par se-
maine, et ajuster éventuellement. En effet, certains poissons
ne peuvent évoluer que dans un milieu acide (c’est le cas
des poissons d’Amazonie comme les Néons ou les Tétras),
d’autres dans un milieu basique (c’est le cas des poissons
d’Amérique Centrale comme les Platy et les Molly). Aucun
de ces poissons ne tolére une trop forte teneur en ions am-
monium (NH}) ou en ions nitrite (NO,) : le cycle de I'azote
doit donc étre surveillé en évitant soigneusement la surpo-
pulation de I'aquarium et I’excés de nourriture.

D’apres « Poissons et aquariums » — Edition Larousse.

L’exercice suivant est destiné a préciser certains points
de ce texte. On étudie d’abord un produit commercial
utilisé pour diminuer le pH de I'eau de I'aquarium ; on

A PH
12 +

O e |— = — =

s’intéresse ensuite a la formation des ions ammonium.

Les parties 1. et 2. sont indépendantes.

1. Etude d’une solution commerciale destinée a dimi-
nuer le pH de l'laquarium
Sur I’étiquette du produit on peut lire que la solution
commerciale Sy est constituée d’acide chlorhydrique
(H30" +Ct"(aq)) mais aucune concentration n’est in-
diquée. La transformation conduisant al’acide chlor-
hydrique étant totale, la concentration ¢y de la solu-
tion commerciale est égale a la concentration en ions
H3Ot. On cherche a déterminer cette concentration
en faisant un titrage pH-métrique. Pour cela on di-
lue 50 fois la solution commerciale et on procéde au
titrage d'un volume V, = 20,0 mL de la solution
diluée Sp al’aide d"une solution d’hydroxyde de so-
dium Sg (Na™(,q) +OH™(;4) de concentration molaire
en soluté apporté cg = 4,010~ mol.L™!. On obtient la
courbe de la figure 1. On a également fait apparaitre
la courbe représentant la dérivée du pH en fonction
du volume de soude versé.

/ Figure 1

il 1 = = 1 .

0 5 10 15

2.1. Ecrire I’équation de la réaction support du titrage.

2.2. Equivalence

2.2.1. Définir I’équivalence.

2.2.2. En déduire la valeur de la concentration des ions
oxonium dans la solution diluée Sy .

2.2.3. Montrer que dans la solution commerciale, la

concentration des ions oxonium [H30"] est voi-

T T T T e

20 25 30 35

sine de 2,5 mol.L7!. Cette valeur sera utilisée
pour la suite de 1’exercice.

2.3. On désire diminuer le pH de I'eau de 'aquarium
et 'amener a une valeur proche de 6 alors qu’il
était initialement égal a 7. Sur le mode d’emploi
du fabricant on peut lire qu’il faut verser, en une
fois, 20 mL de la solution commerciale dans 100 L
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d’eau. Pour simplifier le calcul, on considérera que
le volume final reste égal a 100 L.
Quelle serait la valeur du pH final de l'eau de
I'aquarium siln’y avait qu'une simple dilution des
ions H;O* ?

2.4. L'eau étant toujours plus ou moins calcaire, elle
contient des ions hydrogénocarbonate HCO; dont
il faut tenir compte. Les ions H3O™ introduits vont,
en effet, réagir avec ces ions. L’équation associée a
la réaction considérée est la suivante :

HCOg(aq) + H3;0t = COz(aq) + 2H20(5) (1)

2.4.1. Donner I’expression de la constante d’équilibre
Kj associée al’équation de la réaction (1) en fonc-
tion des concentrations des différentes especes
chimiques présentes.

2.4.2. Exprimer cette constante d’équilibre en fonc-

tion de la constante d’acidité Kadu couple

(COz(aq), H,O/ HCO?j(aq) ).

Déterminer sa valeur numérique.

Donnée : Kp = 10704,

2.5. L'eau utilisée pour l'aquarium est tres calcaire.
Dans cette eau, les concentrations molaires initiales
des especes mises en jeu dans la réaction (1) sont
telles que le quotient de réaction initial de cette
réaction vaut : Q;; = 5,0.

2.5.1. En utilisant le critére d’évolution spontanée,
montrer que des ions H3O* sont consommés si
'eau est calcaire.

2.5.2. Le pH final sera-t-il supérieur, égal ou inférieur

au pH calculé a la question 1.3 ?

2.5.3. Dans la notice du fabricant on trouve la phrase

suivante : « Assurez-vous par des tests réguliers

que votre eau est suffisamment calcaire car sinon

il pourrait y avoir des risques de chutes acides ».

Expliquer.

3. Etude de la formation des ions ammonium.
L'urée, de formule (NHjy), CO, est un polluant de
l'aquarium. Elle est contenue dans les déjections de
certains poissons et conduit, au cours d’une réac-
tion lente, a la formation d’ions ammonium NH:Lr et
d’ions cyanate OCN™ selon 1’équation :

(NHZ)z CO(aq) = NHZ(aq) + OCN_(aq) 2)

L'étude de la cinétique de cette réaction (2) peut
étre réalisée par conductimétrie. Pour cela on pré-
pare un volume V = 100, 0 mL d’'une solution d"urée
de concentration molaire en soluté apporté égale a
¢ = 0,020 mol.L 7! et on suit sa décomposition en la
maintenant dans un bain marie 4 45°C. A différentes
dates, on mesure la conductivité de la solution. La
conductivité o de cette solution peut s’exprimer en
fonction des concentrations des espéces ioniques en

solution et des conductivités molaires ioniques (les
ions H30" et OH™(,q) sont en tres faible quantité et
pourront ne pas étre pris en compte). On a donc la
relation suivante :

o= /\NHI [NHZ] + Aoen-[OCNT]

3.1. Montrer que la concentration de la solution en ions
NHz(aq) peut étre déterminée a partir de la mesure
de la conductivité de la solution, les conductivités
molaires ioniques étant connues.

3.2. Evolution du systéme chimique

3.2.1. Compléter littéralement le tableau descriptif de
I'évolution du systeme, figurant en annexe 1 a
rendre avec la copie.

3.2.2. En déduire la relation, a chaque instant, entre
la concentration en ions NHZ(aq) en solution et
l'avancement de la réaction.

3.2.3. Calculer 'avancement maximal X ax.

3.3. On peut ainsi représenter 1'évolution de l'avan-
cement de la réaction en fonction du temps (voir
figure 2 en annexe a rendre avec la copie).

En déduire le taux d’avancement de la réaction a
I'instant de date t = 110 min.

3.4. La vitesse volumique de réaction est donnée par la

relation :

N 1 (dx

o) = % (dt)
ou x est 'avancement de la réaction a I'instant de
date t et V le volume de la solution.

Décrire, en utilisant la courbe précédente, 1'évolu-
tion de cette vitesse.

3.5. En poursuivant l'expérience pendant une durée
suffisante, on obtient une concentration finale :
[NH;], = 2,0-1072 moL.L™".

Déterminer le taux d’avancement final de cette
transformation. Cette transformation est-elle to-
tale?

3.6. Définir puis déterminer graphiquement le temps
de demi-réaction.

3.7. Dans l'aquarium, la valeur de la température est
seulement de 27°C. Tracer sur la figure 2 en an-
nexe a rendre avec la copie, 1'allure de la courbe
précédente a cette température.

3.8. Les ions ammonium finissent par se transformer
en ions nitrate dont I'accumulation risque de com-
promettre la vie des poissons. Ces derniers ions
constituent un aliment essentiel pour les plantes
vertes de I'aquarium. Expliquer pourquoi dans les
livres d’aquariophilie, on dit que l'aquarium doit
étre « bien planté ».
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(6. ¢ g =3 1 (o ) o

ANNEXE 1 — A rendre avec la copie

2. Etude de la formation des ions ammonium

Tableau d’évolution du systéme chimique

Equation (NH2);COnq = NHjag + OCNT )
Etat Avancement (mol) Quantités de matiere (mol)

Etat initial x=0

Etat en cours X

Ftat final Xmax

en considérant

la réaction totale

1.5

1.0 +

05 T

Figure 2 — Cinétique de la décomposition de 1'urée.

\ X (mmol)

50 100
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Correction Exercice I
Comme un poisson dans I’'eau

1. Ftude d’une solution commerciale
1.1. Equation-bilan support du dosage :
H3O+(aq) + OH_(aq) — 2 HzO(,g)

1.2.1. Equivalence : réactifs titrant & titrés introduits
dans des proportions stcechiométriques.

1.2.2.

(Na+(aq) + OH_(aq))

< cg =4,0-1072 mol.L!
VB

(H30"ag) +Cl ag)
U < {CA =7
Vg =20 mL
A I'équivalence : np = np
= [H30"]VA = cpVpE
La volume équivalent Vpg est déterminé par

I’abscisse du maximum de la courbe dérivée du
pH: Vg =25,7mL

gp L
10 + !
Ve = 7,7 X % ~257mL !
5 4
———————————————— VB (mL)
0 : : : : | : >
0 5 10 15 20 25 30 35
v
= [H30"] = cg—=
Va

Application numérique :

[H;07] = 4,0-1072 x % ~5,14-1072 mol.L ™!

1.2.3. La solution commerciale a été diluée 50 fois,
donc:

[H;07] =50 %5,14-1072 ~ 2,5 mol.L~!

1.3. Dilution des 20 mL de solution commerciale :
{ ¢1 =2,5mol.L! - { =7

V1 =20mL V>, =100 L
%
aVi=oV, & o= Cl—l
Vs

0,020
100

= =25X% =5,0-10"* mol.L !

Dans I'hypothése d"une simple dilution, on a donc
[H30%] = 5,0-10° mol.L!, d’ott un pH:

pH = —log [H;0"] = —log (5,0-107°)

= pH=33

1.4.1. Dans la constante d’équilibre, on fait figurer le
COz(aq), car il est dissout dans 1'eau, pas sous
forme gazeuse COz(g) :

[CO]

1 = [HCO; 07

1.4.2. Ecrivons la demi-équation acide-base pour le

couple (CO,, H,O/ HCO; ):
COxaq) + H20() = HCOZaq) + H'ag)

La constante d’acidité Ksest la constante d’équi-
libre de la réaction de dissociation de cet acide
sur 1’eau. Pour l'écrire, il faut la demi-équation
du couple de l'eau :

HyO) + Haq) = H30 o)

COz(aq) + 2H20(g) = HCOg(aq) + H30+(aq)
[HCO31[H;0"]
AT Coy]

Si on compare les constantes d’équilibre, on
constate que :
1 1

_ _ — 1064 — 5 =.106
= % = Tomer = 10 =2,510

K
1.5.1. Q,; < Kj donc la réaction (1) évolue spontané-
ment dans le sens direct. Il s’agit du sens qui
correspond a la consommation d’ions H3O*, qui
sont réactifs dans cette réaction.
Si une partie des ions oxonium introduits avec la
solution commerciale sont consommés, cela peut
faire remonter le pH :

[H;0"] /7 & pHYN

1.5.2.

Le pH sera donc supérieur a celui calculé a la
question 1.3 :

pH>4,3
1.5.3. A contrario de la question précédente, le pH
de l'aquarium peut chuter si I’eau n’est pas as-
sez calcaire, car la réaction (1) nécessite 1'ion
HCOj comme réactif.



2. Ftude de la formation des ions ammonium

2.1. Les ccefficients stoechiométriques de 1’équation (2)
indiquent que les ions ammonium et cyanate se

forment en quantités égales, donc :

[NH;] = [OCN]
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On a donc, pour la conductivité o :
0= (ANHZ + Aocn- ) INH]

& [NHj]=

o
ANH; + Aoen-

2.2.1. L'énoncé manquait de clarté sur le fait qu’il fallait
faire I'hypothése d"une réaction totale a ce stade.
Tableau d’avancement :

Equation (NH2);COug) = NHjag + OCNTug

Etat Avancement (mol) Quantités de matiere (mol)

Etat initial x=0 n 0 0

Etat en cours x n—x x x

Etat final Xmax 0 Xmax Xmax
2.2.2. [NHI] = % 2.3. Lecture graphique :

2.2.3. Avancement maximal : # — xpax =0
= Xmax=n=cV

Application numérique :

Xmax = 0,020 x 100,0-1072 = 2,0-107> mol

X110 = 3,9 X

=  T110 =

2,0 R
595~ 1,3-107° mol
x110 1,3

= =65 %
xmax 210

Courbe reproduisant la figure 2 de ’annexe 1 :

AY (mmol)
X
2'0 max >
o
3 45°C
1.5 +
X110 27°C
_________ _( —— e - — - — -
[
[
1.0-————->—2———— | |
I |
' A
05 1 |
| |
[
: t1/2 | t (mm)
0 — —1 I I >
0 50 100 150 200

d
2.4. Le terme o correspond a la pente de la tangente

a la courbe. Si on trace trois tangentes pour trois
temps successifs (marqués 1, 2 et 3 sur le graphique
ci-dessus), on constate que leurs pentes respec-
tives diminuent. Le volume V étant constant, on
peut donc conclure que la vitesse v décroit avec le

temps t.

2.5.
X¢

[NHI]f = %

& x=[NH]LV

Application numérique :

xg =2,0-1073 x 100,0-107% = 2,0-102 mol

On constate que x; =

totale.

Xmax, donc la réaction est

Taux d’avancement final :

Xf

xmax

=1 ou 100 %
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2.6. Le temps de demi-réaction est le temps au bout systéme évolue plus lentement. La tangente a 1"ori-
duquel I'avancement x de la réaction a atteint la gine sera moins pentue, le temps caractéristique
moitié de sa valeur finale : d’évolution du systéeme sera plus grand.

En revanche, 'asymptote x = xmax sera toujours la
X (tl/z) ) méme, il faut donc bien se garder de simplement
tracer une seconde courbe homothétique de la pre-

Ici : x(t1 /2) = % = 1,0 mmol. On effectue une miere !
lecture graphique du temps pour cette valeur : 2.8. Les plantes vertes vont consommer les ions am-
t1/2 = 64 min. monium (engrais azoté) au fur et a mesure de sa

2.7. Avec une température de 27°C au lieu de 45°C, le production par les poissons.

Eon——PoBsonI

a H30+(aq) + OH_(aq) -2 HzO(g)

O Définition de 1’équivalence

O [H30*]Va = cgVpg ou équivalent

O Lecture graphique Vgg ~ 25 mL

O [H;0*] =5,14:1072 mol.L™!

O 50 fois précédent, [H;0*] ~ 2,5 mol. L1
O Dilution, [H30*] = 5,0-107* mol.L™!

QpH=33
_ _Icoy]
0 K1 = o, 1iso]
[HCO, J[H:0"]
0 Ka = =0
0K =g
O Kp =2,5-106

O Q,; < Kj, sens direct, consommation H;O*
O Consommation H3O*, pH > 4,3
0 Absence HCO;, (1) impossible, chute pH

- 3 . s
0O [NH;] = —ANHI oo ou explication détaillée
O Tableau d’évolution

O [NH] =7

O Xmax = 2,0-1073 mol

a 7110 = 65 %

O Tracé tangentes ou équivalent = v
Q 7¢ = 100 %, réaction totale

O Définition #;,

a tl 2= 64 min

0 Evolution plus lente, tracé figure 2

O Les plantes consomment NH

Total .26
Note ...[6,5
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