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Cette épreuve est constituée de trois exercices. Elle comporte quatre pages
numérotées de 1 a 4.

L'usage d'une calculatrice non programmable est autorisé.

Traiter les trois exercices suivants:

Premier exercice (7 points)
Cinétique de la réaction entre I’acide chlorhydrique et le magnésium

Le magnésium réagit, a la température ambiante, avec les ions HsO" d’une solution aqueuse
d’acide chlorhydrique suivant une réaction lente d’équation :

Mge + 2HiO(, — Mgh, + 2H0( + Hyg

On introduit une masse de 2 g de magnésium dans un volume V = 100 mL d’une solution d’acide
chlorhydrique de concentration C = 0,11 mol.L™. On suit I’évolution du systéme réactionnel au
cours du temps en déterminant la quantité de matiere de dihydrogene, n(H.), dégagé a différents
instants.

Les résultats sont consignes dans le tableau suivant :

t (min) 0] 2 | 4 | 6 | 8] 10 | 14 | 18 | 22 | 26 | 30 | 34
n(Hy) (10°mol) | 0 [0,85| 1,6 | 2,2 | 29| 34 | 42 | 47 | 49 |51 | 52| 53

Données :

- Masse molaire en g.mol™*: M (Mg) = 24.
- Constante des gaz parfaits : R = 8,31 J.mol 1.K ™.

1- Etude préliminaire

Ce suivi a été réalisé en mesurant le volume du gaz dihydrogene libéré a la température de 25 °C
et sous une pression de 9,76x10* Pa.
1.1- Montrer que la concentration des ions HzO", dans le milieu réactionnel & t = 10 min,
est égale & 4,2x10 2mol.L™". Déduire le pH de ce milieu & cet instant.
1.2- Trouver le réactif limitant.
1.3- Déterminer le volume du gaz dihydrogene libéré a la fin de la réaction.

2- Etude cinétique

2.1- Tracer, sur un papier millimétré, la courbe représentant la variation de la quantité de matiére
de dihydrogéne en fonction du temps : n (Hy) = f (t) dans I’intervalle de temps : [0 — 34 min].
Prendre les échelles suivantes : 1 cm pour 2 min en abscisses ;

1 cm pour 5,010 * mol en ordonnées.

2.2- Determiner la vitesse de formation du dihydrogéne a I’instant t = 7 min.

2.3- Choisir, en justifiant sans calcul, parmi les deux valeurs suivantes : 6,2x10"* mol.min"
8,0x10 > mol.min?, celle qui correspond a la vitesse de formation de H, & t = 18 min.

et




2.4- Déterminer graphiquement le temps de demi-réaction ty,.

2.5- On reprend la méme étude expérimentale réalisée précédemment, mais a une température de
40 °C.
Tracer, en justifiant, sur le méme graphe de la partie 2.1, I’allure de la courbe qui représente
la variation de la quantité de matiere de dihydrogene en fonction du temps : n(H,) = g (t).

Deuxiéme exercice (6 points)
Un acide carboxylique : acide éthanoique

Les acides carboxyliques présentent une grande importance industrielle. L’acide éthanoique est
I’un des plus importants intermédiaires organiques fabriqués en grande quantité dans le monde.

Données :

- pK, (CHsCOOH/ CH; COO ) = 4,75.

- On néglige [X] devant [Y] si %2100

1- Acide éthanoique et carbonate de calcium

On verse un volume V d’une solution d’acide éthanoique de concentration C dans un bécher
contenant de carbonate de calcium en poudre.
Une effervescence apparait; cette effervescence diminue avec le temps et s’arréte aprés quelques
minutes. Le pH de la solution obtenue est égal a 5,2.
L’équation de la réaction totale qui a eu lieu est :

2 CH3COOH(aq) + CaC03(S) — C&2+ (aq) T 2 CH3COO (aq) T COg(g)+ H20(|)

1.1- Deégager, de ce qui précéde, comment évolue la vitesse de cette réaction au cours du
temps.

[CH3CO0™]
[CH3COOH]

1.2-  Déterminer la valeur du rapport dans la solution a la fin de la réaction.

Déduire que le carbonate de calcium est le réactif limitant.

2- Acide éthanoigue et un alcool (A)

On chauffe un mélange équimolaire d’un alcool (A) et d’acide éthanoique.
Une réaction a lieu dont 1’équation est :
A+ CH;-COOH 2 CH3-CH-CH;-CH,-0-C-CH3 +H0
| I
CHs @)
2.1- Donner le nom de cette réaction et celui du composé organique obtenu.
2.2- Identifier 1’alcool (A).
2.3- On donne, ci-apres, deux courbes représentant la variation du degré de conversion (a) de
I’alcool (A), dans cette réaction, en fonction du temps a deux températures différentes,
100°C et 200 °C.
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Déduire que cette réaction est : limitée, athermique et lente.
2.4- On chauffe le mélange précédent en présence d’un catalyseur. Indiquer I’effet de ce
catalyseur sur le degré de conversion a.
2.5- Dans le but d’avoir une valeur de a proche de 1, un des deux réactifs, utilisés dans la
réaction précédente, est remplacé par un autre composé organique (C).
2.5.1- Ecrire les formules semi-développées possibles de (C). Nommer les.
2.5.2- Ecrire, en choisissant une des formules possibles de (C), I’équation de la réaction
correspondante.
2.5.3- Donner deux caractéristiques de cette réaction.

Troisieme exercice (7 points)
Identification d’un couple acide/base

On dispose d’une solution S contenant un acide faible HA, sa base conjuguée A~ et des ions sodium
Na®.

On se propose de déterminer les concentrations de cet acide HA et de sa base conjuguée A~ dans
cette solution S, afin de les identifier.

Pour cela, on réalise les deux dosages suivants :

1- Dosage de ’acide HA

On verse, progressivement, une solution d’hydroxyde de sodium de concentration
Cb = 0,10 mol.L™ ! dans un bécher contenant un volume V; = 20,0 mL de la solution S.
Un suivi pH-métrique donne les résultats groupés dans le tableau suivant :

Vp(mL) | O | 1 | 2| 3| 4 |45] 5 |52]55]| 6 7 8 9 10
pH 50]/51(53[55(58(61/69(92/109|114]11,7|11,8|119|120

ou Vy, est le volume de la solution basique ajouté.
1.1- Choisir, de la liste donnée ci-apres, le matériel indispensable pour réaliser ce dosage.

Liste de matériel :

- Béchers : 50, 100 et 150 mL. - Balance de précision.

- Eprouvettes graduées : 20 et 50 mL. - Erlenmeyers : 50, 100 et 150 mL.

- Burette de 25 mL. - Pipettes jaugées : 10, 20 et 25 mL.

- pH-métre et son électrode. - Agitateur magnétique et son barreau.



1.2- Ecrire 1’équation de la réaction de ce dosage.
1.3- Tracer, sur un papier millimétré, la courbe représentant la variation du pH en fonction de
Vp ajouté : pH =f (V).
Prendre les échelles suivantes : 1cm pour 1 mL en abscisses;
1cm pour 1 unité de pH en ordonnées.
1.4- Déterminer graphiquement les coordonnées du point d’équivalence.
1.5- Déduire la concentration de HA, [HA], dans la solution S.

2- Dosage de la base A~

On dose un autre volume V; = 20,0 mL de la solution S par une solution d’acide chlorhydrique de

concentration C, = 0,10 mol.L .

L’équivalence est atteinte pour un volume d’acide versé Vg, = 9,3 mL.

2.1- Ecrire I’équation de la réaction de ce dosage.

2.2- A partir des espéces chimiques présentes dans la solution obtenue a I’équivalence, préciser si
cette solution est acide, basique ou neutre.

2.3- Déterminer la concentration des ions A", [A], dans la solution S.

3- Identification de ’acide HA et de sa base conjuguée A~

On donne les valeurs de pK, de quelques couples acide / base :

Couple HCOOH /HCOO | CgHsCOOH /CgHsCOO | CH3COOH /CH3COO
acide/base
pK, 3,75 4,20 4,75

3.1- Identifier les espéces du couple HA/A™ présentes dans la solution S.
3.2- Généralement la courbe de dosage d’un acide faible par une base forte présente deux points
d’inflexion. Préciser pourquoi la courbe de la question 1.3 présente un seul point d’inflexion.
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Premier Exercice (7 points)
11 | D’apres I’équation, on a : 1.25
n(H30") eaqi .
(Hs ;reag'ssam _n{H Zl)forme =3,4x10° mol &t = 10 min
-3 -3
(o' = V=2 (Hp) _ 011x100 x10 i><3,4><10 _ 42x102 mol.L.
\ 100 x 10
pH = - log [H30"] = - log 4,2x102 = 1,37.
1.2 Ona: 0.5
-3
R Mg = % ~8,3x102 >R Hy0" = 011”020 <10 _ 5 5x10°

H3O" est le réactif limitant

13 | nHa gnfiny = 5,5%10°° mol. 1
D’aprés 1’équation des gaz parfaits :

-3
V (Hy) = n(Hp)xRxT 55107 x831x298 _ 1410% m?.
P 9,76.10%
21 | Lacourben (Hy) =f (t) est: 1
n Hy (10T mol)
6
0° fl(t
//;’ =
t (min) R
0 5 10 15 20 25 30 35 40
2.2 | La vitesse de formation de H, at =7 min 1
v (H) = % = pente de la tangente a la courbe n H, = f (t) au point d’abscisse
t=7 min.
_ _ -3
Viey= JeYa _(5728)<107 410104 molmin™
tg —t, 14-7
2.3 | Au cours du temps la vitesse de la réaction diminue car la concentration des réactifs 0.75
diminue .

Donc, la vitesse, at = 18 min, est 8,0 x10™* mol.min™.




2.4 | Le temps de demi-réaction est le temps au bout duguel le nombre de moles de H; atteint la 0.75
moitié de sa valeur maximale.
X . 55x10°° )
n(H,) &ty devient 22" =2 75x10°® mol.
d’aprés le graphe, a t, = 6,9 min.
2.5 | Lorsque la réaction est réalisée a 40 °C, la vitesse de la réaction devient plus grande (la 0.75
température est un facteur cinétique). A tout instant t, n (H,) formé a 40°C est supérieure a
25°C.
L’allure de la courbe est alors comme il est indiqué sur le graphe ci-dessus.
Deuxieme exercice (6 points)
1.1- Une effervescence apparait; cette effervescence diminue avec le temps et s’arréte apres
quelques minutes. Donc la vitesse de cette réaction diminue au cours du temps pour s’arréter a | 0.5
la fin de la réaction.
1.2- Dans la solution obtenue,
- - [CH3COO ] 52-475
H (solution) = pK, (CH3COOH/CH; COO ") +log —=——— =10 """ =2_8.
pH ( ) =pKa (CH3 3 ) +log [CH,COOH] 0.75
On ne peut pas négliger [CH3COOH] devant celle de [CH3 COO ], donc 1’acide CH3;COOH
existe & la fin de la réaction et le carbonate de calcium est le réactif limitant.
2.1 C’est une réaction d’estérification.
Le compose organique obtenu est 1’éthanoate de 3-méthylbutyle. 0.5
2.2 L’alcool A est:
CH3; - CH - CH; —-CH; — OH , 3-méthylbutan-1-ol.
| 0.5
CHs
2.3 Le degré de conversion tend vers 0,67 a la fin de I’évolution du systéme : réaction limitée. 1.5
Le systeme évolue au cours du temps : réaction lente.
A des températures différentes, le systéme tend vers la méme valeur de o : réaction
athermique.
2.4 La présence du catalyseur n’a pas d’effet sur o.
0.25
251 Le composé C peut étre :
- CH3 - COCI ; chlorure d’éthanoyle.
- CH3-CO -0 - CO - CHgs ; anhydride éthanoique. 1
252 L’équation de la réaction est: 0.5
CH; - COCI + CH;-CH-CH,;-CH,-0OH
CH3
— HCI + CH3-CH-CH; -CH;-0-C - CHjs
CHjs o)
253 C’est une réaction totale et exothermique. 0.5




Troisieme Exercice (7 points)

11 Pour réaliser ce dosage, on a besoin de : 1
Burette graduée, bécher de100 mL, pipette jaugée de 20 mL, un pH-métre et son électrode et
1’agitateur magnétique et son barreau..
1.2 L’équation de la réaction de dosage est : 0.5
AH+ HO - A + H,0
1.3 La courbe est : 1
14 _“ pH )(
12 ,/ .
10 7 A )\ -
8 ,// ‘zA(z-gz//i
T k/
]
— 1
4
2
Vi
o0 —>
0 2 4 ] g 10 12
14 D’aprés la méthode des tangentes, les coordonnées du point d’équivalence sont : 0.5
Ve =5,2mL et pHe = 9,2,
15 D’apres la méthode des tangentes, les coordonnées du point d’équivalence sont : 0.5
Vpe = 5,2 mL et pHg = 9,2.
2.1 n(HA) introduit dans le volume V; = n(HO ") ajouté a 1’équivalence 0.5
[HA] le = CbXVbE
CpxV
[HA] = Sb X Vb _ 01052 5 o102 mol
Vi 20
2.2 L’équation de la réaction de dosage est : 1
A~ + HO" —> AH+ H,0.
23 Les espéces présentes a I’équivalence sont: AH (acide faible), C1™(ion indifférent), Na* (ion 0.5
indifférent ) et I’eau. AH réagit avec I’eau pour rendre le milieu acide.
3.1 | n(A ") introduit dans le volume V; = n(Hs;O ¥) ajouté a I’équivalence 1
[A 7])( Vi= CaXVaE
CyxV
(A ==a X Ve _ 01093 _ ) oo 02 mor L,
Vi 0
3.2 - -2 0.5
pKa (HA/A") = pH(solution S) - log [A—z 5-log 46510 © 4,75.
[HA] 2,6.107

En comparant avec les valeurs de pKa données, le couple est CH;COOH / CH;COO .
Donc HA est I’acide éthanoique et A ~ est 1’ion éthanoate.
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