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I- 1) L’acide HCl peut-il exister dans l’eau ? Pourquoi ? 

2) La base NHଷ peut-elle exister dans l’eau ? Pourquoi ? 

II- ۲ܖܖܗé܉ܓܘ : ܛ܍(CH2ClCO2H/ CH2ClCO2
- )= pka1=4,8 ;; pkb(HBO2/ BO2

- )= pKb2=4,8 ; ke=10-14. 
  Soit une solution (A) molaire (1M) d’acide chloroacétique (CH2ClCO2H). 
1- Ecrire la réaction de dissociation de  CH2ClCO2H, dans l’eau. 
2- Calculer, en justifiant votre réponse, le coefficient de dissociation α de cet acide, ainsi que le  pH la 

solution en question. 
3- Calculer, dans ce cas, la concentration des ions H3O+ provenant de la dissociation de l’eau.  
4- A 10 ml de la solution (A ), on ajoute 10 ml d’une solution 0,5M de NaBO2. 
   a) Ecrire la réaction de neutralisation, qui a lieu dans ces conditions. 
   b) Exprimer la constante d’équilibre, K, de cette réaction en fonction de la constante d’acidité ka1,de 

basicité Kb2, et du produit ionique, Ke, de l’eau. 
  c) Calculer le pH du mélange ainsi obtenu. 

 
II- Données : pKs(PbF2, solide)=7,44 ;  pKs(PbI2, solide)= 7,86 ; pKs(PbSO4, solide)=8 
A) On considère une solution aqueuse qui contient les ions ۴ି, ૝۽܁ ܜ܍ ۷ି

૛ି à des concentrations 
initiales respectivement égales à 0,1M. On ajoute progressivement et sans variation de volume, Pb2+ à 
cette solution. 
1) Indiquer l’anion qui précipite en premier. 
2) Déterminer les concentrations [ ିܨ]  et [ܵ ସܱ

ଶି] lorsque la moitié des ions iodures ( ۷ି ) est 
précipitée sous forme de ܾܲܫଶ. 
B) On considère une solution saturée de Zn3(PO4)2  dont la concentration [Znଶା] est égale à 
4,8.10−7M. Calculer pKs(Zn3(PO4)2 ). 

III     Données : E°(Fe3+/Fe2+)=0,77V ; E°(Cu2+/Cu)=0,34V 
Soit la pile suivante : 
Pt/ Fe3+(0,2M) / Fe2+(0,1M) // Cu2+(0,5M) /Cu  
1- Calculer la f.em (∆E) de la pile  
2- Donner la réaction de fonctionnement de la pile et calculer sa constante d’équilibre. 
3- Après une certaine durée de fonctionnement, le potentiel de l’électrode  Pt/Fe3+/ Fe2+ devient égal à 
0,75V.  Déterminer dans ces conditions, la force électromotrice de la pile considérée. 
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Corrigé 
 
I- 1) L’acide HCl est un acide fort. IL ne peut pas exister dans l’eau parce qu’il est totalement dissocié. 

 2) NH3 est une base faible. Elle ne se dissocie pas totalement. Elle existe donc dans l’eau. 
II 
1- Réaction de dissociation de  CH2ClCO2H, dans l’eau. 

L’acide CH2ClCO2H est un acide faible. Il se dissocie donc partiellement selon la réaction : 
 
CH2ClCO2H + H2O ⇄  CH2ClCO2

-   +  H3O+ 

 
2- Calcul du  coefficient de dissociation α et  du   pH  de la solution en question. 
 
L’avancement de la réaction est :  
 

                           CH2ClCO2H +    H2O   ⇄                CH2ClCO2
-        +          H3O+ 

initialement C0 0 
Avancement  -x= -( C0) +x +x 
Equilibre  C0 -C0 C0 C0 

 
Lorsque la dissociation de H2O  est négligeable on a : 
[H3O+]= C0≈C0ce qui permet d’écrire :  [H3O+]=[ CH2ClCO2

-] 
L’expression de la constante d’acidité Ka est : 

௔ܭ =
[ଶିܱܥ݈ܥଶܪܥ][ଷܱାܪ]

[ܪଶܱܥ݈ܥଶܪܥ] =
ଶߙ଴ܥ

(1 − α) 
→
௔ܭ
଴ܥ

=
ଶߙ

(1− α) 
 

௄ೌ
஼బ

=  est le facteur de dissociation ܫ
ଶߙ = 1)ܫ − α) 

Dans le cas où ce qui correspond à on a : 

ߙ = ܫ√ = ට௄ೌ
஼బ

  ( 

Or C0=1M (, ce qui permet d’obtenir ࢻ = ඥࢇࡷ = ૚૙ି૛,૝ = ૙,૙૙૝  

On constate queest bien inférieurà ce qui fait que l’approximation qui considère que la 
dissociation de H2O  est négligeable est valable dans ce cas. 
 
Calcul du pH 
On a : 
[H3O+]= C0x0,004 M=0,004 M ⇒ pH = 2,4 
 
3- Calcul de la concentration des ions H3O+ provenant de la dissociation de l’eau.  
 
La réaction de dissociation de H2O  est : 
 

                           2H2O                              ⇄                H3O+      +          OH- 
                                                                                        x                        x 

 
On remarque que [H3O+]eau =x= [OH- ]. 
De ce fait à pH = 2,4 on a pOH= 11,6  et [H3O+]eau = [OH- ] = 2,51x10-12 M 
 [H3O+]eau est bien négligeable devant  H3O+ provenant de la dissociation de  l’acide et dont la 
concentration est [H3O+]= 10-pH=0,004 M. 
 
 
4-a) Réaction de neutralisation 
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La dissociation du métaborate de sodium NaBO2 est : 
 
NaBO2→ Na+  +  BO2

- 
La réaction de l’anion BO2

- est donnée par :  
BO2

-    +  H2O ⇄ HBO2  +  OH- 

 
Par conséquent la réaction de neutralisation de l’acide CH2ClCO2H par la base BO2

- est donnée par : 
 
CH2ClCO2H  +  BO2

-    ⇄ HBO2  + CH2ClCO2
-   

 
b) Expression  la constante d’équilibre, K, de cette réaction en fonction de Ka1 et Ka2 
La constante d’équilibre, K,  de la réaction de neutralisation est telle que : 

ܭ =
[ଶܱܤܪ][ଶିܱܥ݈ܥଶܪܥ]
ܤ][ܪଶܱܥ݈ܥଶܪܥ] ଶܱ

ି] =
௔ଵܭ
௔ଶܭ

 

௕ଶܭݔ௔ଶܭ = ௘ܭ   → ܭ  =  
௔ଵܭ
௔ଶܭ

=
௕ଶܭݔ௔ଵܭ

௘ܭ
=  

10ିସ,଼10ିସ,଼

10ିଵସ
= 10ସݔ2,51  

c) Calcul du pH du mélange  
 
Le nombre de mole initial de l’acide (CH2ClCO2H, 0,1M) contenu dans V0=10 ml est : 
(C0V0/1000) = 10-2 mole 
Le nombre de mole initial de la base  (BO2

-, 0,05M) contenu dans Vb=10 ml est : 
(CbVb/1000) = 5.10-3 mole 
(CbVb/1000) < (C0V0/1000) ⇒La base est le réactif limitant. 
(CbVb/1000) = 1/2 (C0V0/1000) ; c’est la demi-neutralisation 
 

                           CH2ClCO2H  +  BO2
-         ⇄ HBO2               +                      CH2ClCO2

-   
initialement 10-2                            5.10-3 0 0 
Avancement  -5.10-3                -5.10-3 +5.10-3 +5.10-3 
Equilibre  5.10-3                  � 5.10-3 5.10-3 

 
On est en présence d’un acide et de sa base conjuguée. Le pH   cette solution dont le pouvoir  tampon 
est maximal, est donnée par la relation : 

ܪ݌ = ௔ଵܭ݌  + ݃݋݈
[ଶିܱܥ݈ܥଶܪܥ]

 [ܪଶܱܥ݈ܥଶܪܥ]

Puisqu’ à la demi-neutralisation on a : 
[ଶିܱܥ݈ܥଶܪܥ] =  [ܪଶܱܥ݈ܥଶܪܥ]

Alors  on obtient : 
pH=pKa1=4,8 
 
II-A)  

1) L’anion qui précipite en premier. 
Les réactions de précipitation qui interviennent dans ce cas sont : 
૛ା࢈ࡼ       +      ૛ିࡲ    ⇆  ↴૛ࡲ࢈ࡼ   
૛ା࢈ࡼ       +      ૛ିࡵ    ⇆  ↴૛ࡵ࢈ࡼ   
૛ା࢈ࡼ ૝ࡻࡿ +      

૛ି    ⇆  ↴૝ࡻࡿ࢈ࡼ   
 

(ଶܨܾܲ)ௌܭ = [ܾܲଶା][ ିܨ]ଶ ⇒ [ܾܲଶା] =
(ଶܨܾܲ)ௌܭ

ଶ[ିܨ ] =
3,63. 10ି଼

0,01
= ૜,૟૜.૚૙ି૟ܯ 

(ଶܫܾܲ)ௌܭ = [ܾܲଶା][ ିܫ]ଶ ⇒ [ܾܲଶା] =
(ଶܫܾܲ)ௌܭ

ଶ[ିܫ ] =
1,38. 10ି଼

0,01
= ૚,૜ૡ.૚૙ି૟ܯ 

ܾܵܲ)ௌܭ ସܱ) = [ܾܲଶା][ܵ ସܱ
ଶି] ⇒ [ܾܲଶା] =

ܾܵܲ)ௌܭ ସܱ)
[ܵ ସܱ

ଶି] =
1,0. 10ି଼

0,1
= ૚૙ିૠࡹ 
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Le précipité qui se forme le premier est celui qui correspond à  la plus faible concentration [ܾܲଶା]. 
C’est ܾܲܵ ସܱ(ܵ ସܱ

ଶି) qui précipite le premier suivi de ܾܲܫଶ ([ ିܫ]), puis ܾܲܨଶ([ ିܨ]). 
2) Les concentrations [ ିܨ]  et [ܵ ସܱ

ଶି] lorsque la moitié des ions iodures ( ۷ି ) est précipitée sous 
forme de ܾܲܫଶ. 
 
Lorsque la moitié des anions I- sont précipités sous forme de ܾܲܫଶ, on a : 

[ିܫ ] =
଴[ିܫ]

2
= ܯ0,05 ⇒ [ܾܲଶା] =

(ଶܫܾܲ)ௌܭ
ଶ[ିܫ ] =

1,38. 10ି଼

255. 10ିସ
= 5,52. 10ି଺ܯ 

⇒ ଶ[ିܨ ] =
(ଶܨܾܲ)ௌܭ

[ܾܲଶା] =
3,63. 10ି଼

5,52. 10ି଺
= 6,6. 10ିଷ ⇒ [ିܨ ] =  ܯ0,081

[ܵ ସܱ
ଶି] =

ܾܵܲ)ௌܭ ସܱ)
[ܾܲଶା] =

1,0. 10ି଼

5,52. 10ି଺
= 1,81. 10ିଷܯ 

 
B) Calcul de pKs(Zn3PO4). 

La concentration [Znଶା] est égale à 1,6.10−7M.  

Avancement de la réaction de dissociation de Zn3(PO4)2 

૛(૝۽۾)૜࢔ࢆ                                                         ⇆                 ૜ܖ܈૛ା            +                   ૛POସ
ଷି 

Initialement ܵ0             0            ݈݁݀݅݋ 
Avancement    -S         +3S          +2S 
Equilibre Solide          +3S          +2S 
 

[Znଶା] = 3S et [POସ
ଷି] = 2S  

ܲ)ௌ(ܼ݊ଷܭ ସܱ)ଶ = [ܼ݊ଶା]ଷ[POସ
ଷି]ଶ = (3S)ଷ(2S)ଶ = 108. Sହ; S = 1,6.10ି଻ ⇒ logܭௌ

= log(108) + 5. log(1,6.10ି଻) = −31,95  
⇒ pܭௌ(ܼ݊ଷܲ ସܱ) = 31,95  
 
III-Soit la pile: 
Pt/ Fe3+(0,2M) / Fe2+(0,1M) // Cu2+(0,5M) /Cu  
1- Calcul de la f.em (∆E) de la pile  
 
Electrode Fe3+/Fe2+   
Fe3+ + e– ⇄ Fe2+ :    ۳۴܍ =   E୊௘యశ ⋰୊ୣమశ 

଴ + 0,06 log ൣ୊ୣయశ൧
[୊ୣమశ] = 0,77 + 0,06log ଴,ଶ

଴,ଵ
 

⇒ ۳(Fe) = ૙,ૠૢ܄     
 
Electrode Cu2+ /Cu 
  Cu2+ + 2 e– ⇄ Cu : ۳۱ܝ =   E ஼௨మశ∕େ୳

଴ + ଴,଴଺
ଶ

log[ݑܥଶା] = 0,34 + 0,03 log(0,5) = ૙,૜૜ࢂ 
܍۳۴ >  ܝ۳۱ 
Les demi-réactions d’oxydo-rédution : 
 
Cathode (réduction)  : 2x(Fe3+ + e– ⇄ Fe2+ ) : ∆G°1= -2FE°1  
Anode (oxydation) : Cu    ⇄ Cu2+ + 2 e– : ∆G°2= +2FE°2 

Réaction globale : Cu + 2 Fe3+ ⇄ Cu2+ + 2 Fe2+ : ∆G°= ∆G°1+∆G°2= -2F(E°1 -2FE°2)=-2FΔE°  
ΔE° = E° (cathode) – E° (anode) = 0,77 – 0,34 = 0,43V 
 
La tension de la pile est :  
 
f.e.m = ΔE = E (cathode) – E (anode) = (0, 79 – 0,33) V = 0,46V 
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2- Réaction de fonctionnement de la pile et constante d’équilibre. 
 
Réaction globale : Cu + 2 Fe3+ ⇄ Cu2+ + 2 Fe2+ : ∆G°= -2FΔE° 
∆G=∆G° +RTLnK 
A l’équilibre on a ∆G=0 et =∆G° = - RTLnK⟺ -RTLnK=-2FΔE° et  
 
ܴܶ
ܨ2

ܭ݊ܮ  = ଴ܧ∆   →  
0,06

2
ܭ݃݋݈ = 0,43 

⇒ logK=14,33 
 
3- Force électromotrice de la pile lorsque le potentiel de l’électrode  Pt/Fe3+/ Fe2+ est égal à 0,75V.   
 
On doit calculer le potentiel de l’électrode Cu/Cu2+ et  par conséquent [Cu2+] : 
La réaction d’avancement de la réaction globale est : 
 
 
                                     Cu            +              2Fe3+          ⇄               Cu2+            +                     2Fe2+ 

Initialement Solide                         0,2                        0,5                         0,1 
Avancement  -x                              -2x                        +x                         +2x 
Equilibre  Solide                        0,2-2X                        0,5 +x                       0,1+2x 

 
Pour calculer f.e.m. on doit calculer ECu 

஼௨ܧ = 0,34 +
0,06

3
[ଶାݑܥ]݃݋݈ݔ = 0,34 + 0,5)݃݋݈ݔ0,03 +  (ݔ

On doit doc calculer x, et par conséquent les concentrations [݁ܨଷା] et [݁ܨଶା] 
Le potentiel EFe  est donné par : 

ி௘ܧ = 0,77 + ݃݋݈ݔ0,06
[ଷା݁ܨ]
[ଶା݁ܨ] = 0,77 + ݃݋݈ݔ0,06

(0,2− (ݔ2
(0,1 + (ݔ2

= 0,75 ܸ 

E୊ୣ  = 0,77 + 0,06xlog
0,2− 2x
0,1 + 2x

= 0,75V ⇒ 0,06xlog
0,2 − 2x
0,1 + 2x

= 0,75 − 0,77 = −0,02

⇒  log
0,2 − 2x
0,1 + 2x

= −0,33 ⇒   
0,2− 2x
0,1 + 2x

= 0,46 ⇔ (0,2 − 2x) = 0,46. (0,1 + 2x)

⇒ 0,2 − 0,046 − 2X − 2.0,46X = 0,154 − 2,92X = 0 ⇒ X = 0,053M 
  Ceci permet d’écrire: 

[ଶାݑܥ] = 0,5 + X = 0,553M ⇒ Eେ୳ = O, 34V + 0,03xlog[ݑܥଶା] = 0,34V + 0,03 log(0,553)
= 0,33V 

⇒ Eେ୳ = 0,33V ⇒  ΔE = E୊ୣ − Eେ୳ = (0,75V − 0,33)V = 0,42V 

 

 
 


