Les acides et les bases FEnoncé

\/

Le produit ionique de I’eau a 80 °C est Ke=2,5.10"

1- Calculer pke de I’eau a 80 °C.

2- Une solution aqueuse, a cette température, de pH = 6,5 ; est-elle acide ou
basique ?

3- Une solution S de volume V= 200mL contient 10™* mol d’ions OH". Quel est
son pH a 80°C ?

4- Le pH d’une solution aqueuse est 4,7 & 80°C. En déduire la concentration
[OHT] de cette solution.

\/

On prépare, a 25°C, deux solutions de concentration molaire ¢c= 10”2 mol.L”,
I’'une d’un acide A H, l'autre d’un acide A,H. Les pH des deux solutions sont
respectivement : 4,7 et 3,9.

1) Quel est I’acide le plus fort ?

2) a- Calculer les concentrations des différentes espéces, autres que 1’eau,
présentes dans les deux solutions.

b- Calculer le taux d’avancement final 7, pour I’acide A H et T, pour I’acide
A,H.

c- Comparer 74 et T, et retrouver I’acide le plus fort.

3) a- En déduire les constantes Ka et pKa de ces deux acides.

b- Retrouver 1’acide le plus faible en comparant les valeurs des pka.

\/

On dispose de deux solutions aqueuses S; et S, de deux acides notés
respectivement A H et A H.

Enoncé

Les pH de deux solutions ont la méme valeur pH = 3. L'un des acides est faible
et l'autre est fort.

1) Calculer le nombre de moles n , et n ;, d'ions (H;O") contenus dans V = 10

cm’ de chaque solution.

2) On dilue 10 cm’® de chaque solution avec l'eau distillée jusqu'a obtenir V =
200 ¢cm’® de solution. La dilution de S; donne une solution S’; de pH, =37 et
celle de S, donne une solution S’; de pH, = 4,3.

a) Calculer les nombres de moles n, et n, d'ions (H;0") contenus respectivement
dans les solutions diluées S’ et S7,.

b) Identifier la solution initiale qui correspond a l'acide fort. Justifier la réponse.

¢) Calculer la concentration molaire de la solution initiale de l'acide fort.
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Les acides et les bases FEnoncé

3) La solution initiale de l'acide faible a une concentration molaire égale a
5,75.10> mol.L"".

a- dresser le tableau d’descriptif d’évolution du systeme chimique.

b- Calculer le taux d’avancement final de la réaction

c- L’acide peut-il étre considéré comme faiblement ionisé ?

\Y

A la température de 25°C et par dissolution de deux acides AH et AH
séparément dans I’eau , on prépare deux solutions (S;) et (S,) de méme
concentration C;= C, de pH respectivement pH;=2,9 et pH,=2.

On préléve 50 cm® de chacune des deux solutions (S)) et (S;) et on lui
ajoute 450 cm® d’eau distillée

Les pH des nouvelles solutions sont respectivement pH;” = 3,4 et pH,” = 3.

1°) a)Etablir I’expression du pH d’une solution aqueuse d’un
monoacide fort en fonction de la concentration C de la solution.

b) En déduire la variation du pH qui accompagne la dilution 10 fois d’une
solution de monoacide fort. ,

2°) a) Comparer les forces relatives des acides A;H et A,H .et déduire que I’'un
est fort I’autre est faible

b) Calculer la valeur commune a C, et C,.

\/

Une solution d’acide éthanoique de concentration molaire C = 0.1 mol.L™ a un
pH=2,9.

1) Calculer la molarité des entités chimiques présentes en solution.

2) Calculer le coefficient de dissociation o de 1’acide éthanoique. Conclure.

3) Déterminer le pKa du couple acide, éthanoique ion éthanoique.

4) On préléve 10 ml de la solution précédente. On la dilue a un litre, le pH
devient 3,9. Reprendre aux questions 1 et 2 puis conclure.

5) Une solution d’acide éthanoique de concentration C’=10° mol.L "aun PH
=6.

Calculer le coefficient de dissociation o™ de I’acide éthanoique. Conclure.

\/

On prépare, a 25°C, deux solutions a 5.10°mol.L™", ’une d’une base B,, I’autre
d’une base B,.

Les pH des deux solutions de B, et de B, valent respectivement : 9,8 et 11,2.

1°) Quelle la base 1a plus forte ?

2°) a- Calculer les concentrations des différentes espéces, autres que l’eau,
présentes dans les deux solutions.
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Les acides et les bases FEnoncé

b- Calculer le taux d’avancement final 7, pour la base B; et 7, pour la base B,.
c- Comparer 77 et T, et retrouver la base la plus forte.

3°) a- En déduire les constantes Ka et pKa des deux couples correspondants.
b- Retrouver la base la plus faible en comparant les valeurs des pka.

\/

Toutes les solutions sont prises 2 25° C. On donne ke =10,

On prépare des solutions aqueuses d’acide éthanoique @ CH;COOH de
concentrations molaires différentes C et on mesure leurs pH. Les résultats sont
consignés dans le tableau suivant :

Solution S1 S2 S3 S4
C(10%mol . L™ 10 5 1 0,5
pH 29 | 305 | 34 | 355

1) Ecrire 1 équation de la réaction de I’ionisation de I’acide dans I’eau.
2) Dresser le tableau descriptif d’évolution du systéme.
3) On consideére la solution S

a — Exprimer le taux d’avancement final 7, de la réaction de I’ionisation de

I’acide, en fonction de C, et du pH, de la solution S;.
b— Calculer 7, et vérifier alors que la réaction est trés limitée.

Les mesures sont faites a 25°C.

On dispose de deux solutions de monobases de concentrations molaires
inconnues :

La solution (8;), de concentration molaire C, a un pH; = 11.

La solution (S,), de concentration molaire C,, a un pH, = 10,7.

Afin d’identifier ces deux solutions, on les dilue 10 fois. La solution (S;’) a un
pH, = 10 et la solution (S,’) a un pH,’= 10,2.

1) a) Montrer que le pH d’une solution de monobase forte de concentration
mitiale C est donné par la relation pH = 14 + log C si la solution n’est pas
trés diluée .

b) En déduire la variation de pH qui accompagne la dilution 10 fois d’une
solution de monobase forte.

¢) Quelle conclusion peut-on tirer en ce qui concerne les solutions (S;) et (S,) ?
2°) La solution (S,) est une solution d’ammoniac dont le pKa du couple (NH4"/
NH;) est 9,2.

a) Ecrire I’équation de I’ionisation de I’ammoniac dans I’eau.
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b) Calculer les concentrations des espéces chimiques autres que 1’eau, présentes
dans la solution (S;)

¢) ¢-1- Calculer les coefficients de dissociation a et o’ de I’ammoniac dans la
solution (S;) et (S,").

c-2-Quel est I’effet d’une dilution modérée sur 1’équilibre chimique de
I’ionisation de I’ammoniac ?

\/

1) Une solution A d’acide méthanoique, de concentration molaire C A=10"
mol.L”, aun pH égal 4 2,4.

a) Donner le couple acide/base correspondant a 1’acide méthanoique.

b) Calculer les concentrations molaires des espéces chimiques présentes dans la
solution.

¢) En déduire le pKa du couple acide/base étudié.

2) Une solution B de méthanoate de sodium HCOONa de concentration
molaire, Cg=5.10"mol.L", a un pH égal 4 §,25.

a) Ecrire I’équation de la réaction entre les ions provenant du méthanoate de
sodium et I’eau.

b) Calculer les concentrations molaires des espéces chimiques présentes dans la
solution.

¢) Retrouver la valeur du pKa calculée au 1°) c).

On se propose de faire 1’étude expérimentale d’une base faible.

1°) On prépare 100mL d’une solution aqueuse S d’éthanoate de sodium,
CH;CO,Na, de concentration C, en dissolvant 0,41g de ce sel supposé pur et sec.
a) Calculer C.

On donne : My =1 g.mol'1 ;Mg = 16g.mol'1 ;M= 12g.m01'1 s Mya = 23g.mol‘1.
b) Ecrire ’équation de la réaction qui accompagne la dissolution. Préciser les
couples acide-base mis en jeu.

¢) Enumérer les especes chimiques , autres que les molécules d’eau ,
présentes dans la solution S .

d) En appliquant les lois de conservation adéquates et la loi d’action de
masse , écrire toutes le relations qui existent entre les molarités des espéces
chimiques présentes dans S .

2) On mesure le pH de 5 solutions d’éthanoate de sodium de concentration
C connue ; on obtient le tableau suivant :

C(mol.L'™") | 0,100 | 0,050 | 0,010 | 0,005 | 0,001
pH 890 | 8,70 | 8,40 | 8,20 | 7,90
pKa

101



Les acides et les bases FEnoncé

a) Vérifier que, pour toutes ces solutions, la molarité en ions H;O" peut étre
négligée par rapport a celle enions OH .

Le produit ionique de 1’eau, dans les conditions expérimentales utilisées, est
Ke=10"
b) On pose [OH] = x. Exprimer , en fonction de C et x, la molarité en ions
CH;CO; et celle de I’acide éthanoique .
¢) Montrer que I’on peut écrire, avec une approximation que ’on précisera :
pKa = 2pH-logC-14.
d) Compléter le tableau ci-dessus. En déduire la valeur moyenne de pKa.
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Corrigé

C A 80°CK,=2,510"

1- pK.=-logK.=-1log (2,5 10)= 12,6
K
2- SipH= p—z"— = 6,3 milieu neutre

Si pH> pIZ(" =6,3  milieu basique

Si pH< 212(—3 =6,3 milieu acide

Donc a 80°C pH = 6,5 => milieu basique

vV o0,
-1
[H,0" ] = K 10 g 2501 107
? [oH ] 10*
C AH pH =47 ; C=10molL"
AH pH, =39

- AH ; [HO0"]=10"" =10*" mol.L'
AM 5 [H0"] =10" =10*" mol.L'

[H;,OJ']2 >[H3O+ ]1 a concentration égale => l’acide A,H est plus fort que

1’acide A H.
2- a- Solution de AH

e Les équations : AH + HLO+=—2 A +HO

2H,0 —= H3O+ +OH™
. Inventaire des especes autres que I’eau H;0";OH ; AH; Al
[H;0],=10*"=1,99.10° mol.L"

) K. ek, g adrid_ )
[OH ]lz m = 1P PKe= 10*7*= 501 mol.L*

e Principe de ’électro neutralité :
[Ai]+ [on ] =[H07]
[Ai]=[m0"] - [or],

103



Les acides et les bases Corrigé

=1,99.10° - 5,01 .10" = 1,99 .10° mol.L"

Remarque : dés que le pH > 6 on néglige la concentration des ions provenant de
I’eau devant celle des ions provenant de I’acide.

e Principe de la conservation de la matiére

Ci=C=[AH]+[A] | =[AH]=C-[A]]
=>[A;H]=107%-1,99 .10 =~ 10 mol.L"!
[A L 1,99.10°°

Remarque -
10

< 0,05 => on néglige [Al‘] devant C.
Solution de A2H
¢ Equations des réactions A H + HLO «<=—> A, +H,0"
2H,0 =—> H,0" +OH"

¢ Inventaire des espéces autres que I’eau A|H ; A; ; H,0"; OH
[H;:0",=10%"=1,26 .10 mol.L"
[OH | =10°"7%=10""=7,94 10™ mol.L"
¢ Principe de ’électroneutralité :
[H3O+]2 B [AZ:I * [OH-]z

-1 + - _ —4 —11 __ —4 -1
[A;]=[H0"] -[OH | =1,26.10%-7,94.10™ =1,26.10*mol.L

[AT][H,0" ] 1,09.10% x1,99.10°

3-a- K = =
e B [AH] 107
=3,9610°
pKay = 7,40
_ A [m07] 2610ty
Ka™ [AH] 10?
=1,58710°°
pKaz = 5,8

b- pKa» < pKa; =>’acide A,H est plus fort que A;H

;AH 5 pH=3

N/
@ ; pH=3
&)

1- V=10cm’
no1 = ngy = [H30" 1 x V=10""x V=102 x 10? = 10" mol
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2- V'=200 mL
SN @DepH=3,7

a- Dans (S',)
ng = [H3O Lx V=10 xV'=10>"x0,2= 3,99 10”° mol
ne=[H;0 L x V=10 x V' = 10“x02— 10° mol

b- La dilution de (S,) n’a pas modifié le nombre de mole de H;O" ce qui
signifie que I’ionisation de 1’acide A,H était totale dans (S,) d’ou A;H est un
acide fort.
e Principe de la conservation de la matiére

C=[AH+[A; ] = [AH]=C-[A;]
->[A2H]—102—126104~10 mol.L"!
Remarque 1,26 .10 est négligeable devant 10° 2

—4
ar 1—2i19—_1 26.107% =0,0126 < 0,065

_ X _ ¥
b- 1, = ==L
xmax ymax
— 1°
X¢= I’avancement final

X -
V= —\7f = J’avancement volumique

AH +H,0 A" +H;0"
PK,
t=0 ¢ excés 0 10 2
tr c—yr exces Ve 107

Y= Ymax = €= Ymax = 0 => Ymax =C
[H3O+] = [H3O+]acide + [H30+]eau
10P =y, + [OH']

[0]

Lorsque pH <6 =>

— OPH pK,

OpH PK,

<0,05 donc [OH] est négligeable devant 10"

<=> y;=[H;0"] = 10" pH
1077 1,99.107

1, = =2 ~1,99.107
C 10
-pH, —4

f 107 126107 s
C 10

T, > T; => AH est plus fort que A,H.
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Remarque : Par contre la dilution de (S;) a entrainé I’augmentation du nombre
de moles de H;O" ce qui signifie que I’ionisation de A;H n’est pas totale d’olt
A H est un acide faible.

¢- Pour un acide fort pH = -logC,

=>C,=10"=10" mol

3- C;=15,75 10% mol.L"! concentration initiale de 1’acide faible A,H

a- Tableau d’descriptive d’évolution :

Equation de la réaction AH+HO +F A + H,0"
Etat du Avancement [AH] [H,0] [ Al—] [H;07]
systéme
t=0 0 C exces 0 _PK,

10 2
tfinal Vs C1 — Vr exces Vs 10“"H
b- 1,= Y
ymax

pH < 6 on néglige les concentrations des ions provenant de 1’auto-ionisation de
I’eau devant celles provenant de 1’ionisation de 1’acide

= y,=[ A} ][ 1,07 =107

O Ymax = Cy

L
1 1 [

; AIH N AzH

Ci=C;;pH,; =29 ;pH,=2
1- a- pH d’une solution acide fort.

=0,0174

AH + HO &—=2 A + HO

_PKe
t=0 C exces 0 10 2
te C—ys exces Ve 107"

d [H3O+] = [H3O+]acide - [H3O+]eau

=[A]- [OH] )
PH <6 => [H;0"]ea, = [OH] <<< [H50]
acide fort=>[A]=C

=>[H;0"]=]A]=C
=>|pH =-logC
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b- Dilution 10 fois => C' = %

=> pH' = -logC' = —1og%: -logC +logl0=pH + 1

pH
2- a- suite a la dilution 10 fois :

e pour I’acide A|H
ApH=pH'|, -pH,;=3,4-29=05#1
=> A H n’est pas un acide fort c’est un acide faible
o pour P’acide A,H
ApH=pH,-pH,=3-2=1
=> A,H est un acide fort
b- Cl = C2 =C
pH, = -logC => C =10""=10"mol.L"
=>[C;=C,=10" mol.L'|

1- CH;COOH +H,0 «—=2 H;0" +CH;COO
2H20 4":—__’ H30+ + OH"

e Inventaire des espéces autres que I’eau

H;0" ; OH" ; CH;COOH ; CH;COO

o [H;0']=10""=10%"=1,26 10° mol.L"!

[H,07] 107
=10""'=7,94 .10 mol.L"!

e Principe de 1’électro neutralité
[H;0"]=[OH] - [CH;COO0]
=>[CH,CO07] = [H;0"] - [OH]

=1,2610°-7,94 10"

=~ 1,26 10° mol.L™
e Principe de la conservation de la matiere
C = [CH;COOH] + [CH;COO0]
=> [CH;COOH] = C — [CH;COO']

=10"-1,2610% =~ 10" moL.L™

1,26.10°°

1 =

(1,26 107 est négligeable devant 0,1 car 1,26.102 =0,0126 <0,05)

[CH,c00 | 1,26.10°

. T 26.107

2- o=
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a < 1 l'ionisation de 1’acide n’est pas totale, elle est limitée donc I’acide
éthanoique est un acide faible.

- Z[H30+ ], [cr,c00 ] _(126.10°)
: [CH,COOH], 10"

K.=1,587.10°
pK, =-logK,=4,8

V=V, +V,=1L

4- V,=10mL +V,—>
pH=39

¢ Concentration des espeéces

[H:0']1=10"°=1,258 10 mol.L™!
-PK, —14

[OH ] 10 10 _
[ H,0" ] 1,258.10

- Principe de la neutralité électrique
[CH;COOT = [H;0'] - [OH]

= 1,258 10™ mol.L"!
- Principe de la conservation de la matiére

C' = [CH,COOH] + [CH;C00] = & Ve
V. +V

a €

=7,94.10"" ' mol.L"

[CH,COOH] = cv.

- [CH,C00 ]

—1 -2
=m—1,258.10“‘
=8,74 10* mol.L!

cv,

e Le coefficient de dissociation o' . C'= =10 mol.L’

A e

[CH CoO" | _1,258.10*
c 107

o'=0,1258
Conclusion o' > o => la dilution a favorisé ’ionisation de ’acide.
5- C"=10%mol.L"!
pH=6

[H o* ] 106

=1
Cn 1 0—6

Solution trés dilué => a" = 1 => I’ionisation de I’acide est totale.
Conclusion
Dans une solution trés diluée I’acide faible se comporte comme un acide fort.

108



Les acides et les bases Corrigé

C,=C,=510" mol.L"

B, ;pH; =98

B,;pH,=11,2

1- [OH ] =10°" *-=10*""=10** mol.L"

[OH ] =107 P=10°*"*=10"* mol.L"

[OH_ ]2 > [OH‘ ]1 => B, est une base plus forte que la base B;.

2- a- Solution de B,
B, + H,O &@/78—> B,H" + OH
2H,O Fe— H30+ + OH

e les espéces autres que I’eau
H30+ N OH N B1 5 BIH+
[H;0'];=10"%=1,58 10" mol.L"!
[OH ] =107 =107 =6,3107 mol.L"
- Principe de la neutralité électrique (P.N.E)
[B,H'] = [OH]-[H;0']=6,3.10°-1,58 10™°

=~ 6,3 10° mol.L"
- Principe de la conservation de la matiére (P.C.M)
C=[B,] +[BHi]
=[B,]=C-[BH1=5.10"-6,3 10" ~ 4,3 10° mol.L"
e La solution de B,
[H,0"] =107 =10 =6,310™" mol.L"

[OH ] =107 =107+ =1,58 107 mol.L"

[B,H |=[OH | -[H,0" ] ;[OH | =1,5810° mol.L'

[B,]=C-[B,H" |=510" -1,58 107 =3,42 10° mol.L'
b- B + H O & BH" + OH

K
t=0 C exces 0 - 10 2
te (C—1r) exces e 10°-P%

] _ oy, _[BH]
! C

Yo
BH' E
T, = (o] _83:197 4 26102 =0,0126
C 5.10
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Corrigée

__BH'] 1s810°
: C 5107
c- T2 > 11 => Bz est plus forte que B;

_[BI[H:07] 43.107 x1,58.10™°

=0,316

3- 2K, - ~ =1,078.107°
[BIH ] 6,3.10°
pKal =- logKal = 7:97
B,| H.0* 12 -
K, = [B:][H:0"] 63.10"x3,42.10 ~13,636.107™

[B,H"] 1,58.107
pK. = - logK,, = 10,86
b- On sait que pK, + pKy, = pK, = 14 4 25°C
pKp = pK. - pK,

PKax > pKay => pKyz < pKyi <=> K, > Ky => B, est une base plus forte que B,.

\/

1- CH;COOH + H,0 +=—= H;0" + CH,;COO
2- Tableau descriptif

Equation de la réaction | CH;COOH + H,0 o= CH;COO + H;O"
Etatdu | Avancement | [CH;COOH] | [H,O] | [CH;COO7 | [H;0']
systéme
t=0 0 C exces _PK,

10 2
tfinal Vi C-vys exceés 107

X
Avec :V X : avancement——> mol

V : volume de la solution ——— L
y : avancement volumique ——> mol.L"!
3- Soit la solution S; :
C;=10" mol.L"
le = 2,9

Ye

ymax
Ymax = C
[H30+] = [H3O+]acide+ [H3O+]eau
[H;0"] = [CH;COO] +[OH]

=y + 1 QPH - PKe
pH < 6 => 10" ~P*° est négligeable devant [H;0']
=>[H;0"] = [CH;COO =y

a- 1,=
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_[moT] 10
"TTC C,

2.9
b- 1.= 107 =10""=0,0125
10"

Tr < 0,05 => laréaction est trés limitée

@ —> C,=? pH, = 10,7
Dilution 10 fois pH, =10
pH, =10,2

1- a- B : base forte => ionisation totale
B + HLO =——— BH' +OH

2H,0 —— H;0'+OH
[OH] = C (dés que le pH > 8 on néglige les molarités des ions provenant de
P’eau)

[on <[ orr ], +{om ],
i ], ~[11,0" 107
sipH>8 —» I:OH']eau estnégligeable devant [OH]

_ 10" N 10
[Ho 1= [OH] e pH = -log[ H,0" |=-log <

—)Clz? pH1=11

=14+ logC

b- C'=—1% = pH'=14+ IOgI% =14 + logC - log10

=14 +1logC-1
=>pH'=pH-1
ApH = pH' — pH = -1| .
La variation est une diminution
{pour S, ApH,=-1 => base forte

pour S, ApH #-1 = base faible

2- NH, /NH, pKa2=9,2

a- NH, + HO+&=—NH; + OH"
b- 2H,0 &—— H;0 +OH
Les espéces : HsO"; OH ; NH; ; NH;,
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[H;0'1=10"""=1,99 10" mol.L"!
[OH]=10"’=5,01 10 mol.L"

*PNE: [H,0" |+ [NH;]|=[OH |
[NH; | = [OH |-[H,0"] =5,01.10* mol.L"

e 01 d’action de masse

LT
NH,] = Kax[NHI] _ 10'PK=X[NHI:| _ 107 510%
’ H,0 H,0" 1077
[NH;] = 1,5£ .130'2 I]nol.L'l [ 3 ]
c-l-a=1
a=[oér] = IOPZPKB =0,031 < 0,05
2

C-2- Une dilution favorise 1’ionisation, donc 1’équilibre se déplace dans le sens
d’ionisation de NH;

\V

1- a- HCOOH + H,0 +=—= H,0" + HCOO
le couple est HCOOH/HCOO
b- Les espéces autres que I’eau :

H;O" ; OH ; HCOO et HCOOH

[H;0"1=10""=10%*=398 10 mol.L"

[OH] = 107" -P%¢= 10" =251 10" mol.L"

ePNE

[H;0"] =[HCOO] + [OH]

=>[HCOO] = [H;0"] - [OH]=13,98 10° —2,51 102
~ 3,98 10° mol.L™!

eP.CM

Ca = [HCOOH] + [HCOO] => [HCOOH] = C, - [HCOO]

=>[HCOOH] = 10" - 3,98 10° =~ 10" mol.L"*

-3
(3—’91%0— =0,0398 <0, 05)

ik [0 [Hcoo ] _ (3,98.1_0‘3)2
* [HCOOC] 107!
pKa=-logKa=3,8

=1,58.107*
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Corrigé

pKa=3,8
2- HCOONa ; Cg=5.107mol.L" ; pH=82
HCOONa——— HCOO™ + Na” (electrolyte fort)
Na" est un ion spectateur
HCOO  est une base faible qui réagit avec I’eau selon :
HCOO + H,0 <————— HCOOH +OH
o Les especes
2H,0 =—— H,0" + OH
H;0" ; OH ; HCOO ; HCOOH ; Na'
[H;0']= 107" =10%* =5 .10 mol.L"
[OHT]= 107 PXe = 10321 = 1,78 .10° mol.L"'
P EN
[H;0"] + [Na'] = [HCOO'] + [OH']
=>[HCOO] = [H;0"] + [Na"] - [OH]
=5.10"+5.102-1,78 .10°°
~5 .10 mol.L"
eP.CM
Cg = [HCOOH] + [HCOO
[HCOOH] = Cg — [HCOO']
=Cg—([H;0"] + [Na']-[OH)
= Cp - [H;0"] - [Na'] + [OH]
=[OH] - [H;07]
=1,78.10°-5.10"
~1,78 .10° mol.L"!

6.10”
[1,58.10’6 < O’OSJ

_ [0 ][HCOO | 5,107 x5.10”

c- K, —=14,04.10"
[HCOOH] 1,78.10
pK, = - logK, = - log(1,404 107)
pK.=4,58
l-Aa-c=2-T
vV MV

M = masse molaire du sel (CH;CO,Na)
=2x12+3+32+23 =82 g.mol”

V = volume de la solution

m = masse de sel dissous
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0,41
82x0,1

b- CH3C02Na CH3C02 + Na+
Na® : acide inerte

AN: C= =5.10" mol.L!

CH,CQO; : base faible, elle réagit avec I’eau selon :

CH;COO" + H,0 «<——————= CH;COOH + OH’
Les couples acide-base mis en jeu sont :
CH;COOH/CH;COO" et H,O/OH
c- Les especes chimiques autres que ’eau présentes dans la solution S sont :

Na*; H;0"; OH ; CH;CO,H et CH,CO;
d- e Electro neutralité
[CH,CO; |+[OH™ |=[H,0" [+[Na"] (1)
eConservation de la matiére
[ CH,CO; |+[CH,CO,H]= C )
e Loi d’action de masse
_ [H,07][cn,c0;]
*  [CH,CO,H]
K. =[H;0"]x[OH] (4)
2- a- [H;0"] = 10" et [OH] = 10PH -PKe

pour toutes ces solutions
7,90 <pH<8,9 =>10%* <[H;0"]1 < 107°

G)

H,0"
<=>10*'<[OH]< 10> => 107" < La—] <107

<o

<=>1,58.10" < 10" <1,58.102 =0,0158
[oH]
0,0158 < 0,05 => [H;0"] est négligeable devant [OH]
b-[OH]=x
La rélation (1) => [CH;COO] = [Na'] + [H;0"] - [OH ]
=~ [Na'"] - [OH’]
Or Na' est un acide inerte ; [Na"]=C
=>[CH,CO0]=C-¥«
(2) = [CH;COOH] = C - [CH;COO] = C - C +x
—> [CH,COOH] = x

‘- [moJc
Ke

pK, = - logK, = - log [H;0']* — logC + logK,

c_
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=2pH —logC — pK.
425°C pK,=2pH-logC-14

d-
C (mol.L'l) 0,100 0,050 0,010 0,005 0,001
pK. 4,80 4,70 4,80 4,70 4,80
pK, tpK,, + pK;+ pK ,+ PKys
PK oy =— 5 : :
_4,80+4,70 +4,80+4,70+ 4,80
5
PKamoy = 4,76
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