SESSION 1996

Données:
Toutes les solutions sont prises à 25°C

Constante d’acidité : Ka
pKa (CH3COOH / CH3COO-) =4,75

Produit de solubilité
Ks (CH3COOAg) = 2x10-3
Potentiels standard 
E1° (Cu2+ / Cu) = 0,34 V 
E2° (Zn2+ /Zn) = - 0,76 V

(RT/F) ln(x) = 0,06 1g(x) 

pH ET PRÉCIPITATION (20 points)
I-1. Une solution aqueuse d’éthanoate de sodium CH3COONa a pour concentration molaire 0,20 mol.L-1.

I-1.1.
Sans aucun calcul, expliquez si cette solution est acide, neutre ou basique.

I-1.2.
Calculer le pH de la solution ; on justifiera les approximations faites.

I-1.3.
En déduire les concentrations des différentes espèces chimiques présentes dans la solution.

I-2.
A 100 cm3 de la solution d’éthanoate de sodium, on ajoute de l’acide chlorhydrique à 0,5 mol.L-1.

I-2.1.
Ecnre l’équation de la réaction chimique qui se produit.

I-2.2.
On désire obtenir une solution dont le pH vaut 4,5. Quel volume d’acide chlorhydrique faut-il ajouter?

1-3.
L’éthanoate d’argent CH3COOAg est un composé peu soluble dans l’eau.

I-3.1.
Calculer la solubilité s en mol.L-1 de l’éthanoate d’argent dans l’eau pure. (On ne tiendra pas compte de l’action des ions du soluté sur le solvant).

Dans la réalité la solubilité est-elle plus grande ou plus petite que la valeur calculée ci-dessus? Justifier votre réponse.

I-3.2.
A 100 cm3 de la solution d’éthanoate de sodium, on ajoute 100 cm3 de solution de nitrate d’argent à 0,20 mol.L-1. L’éthanoate d’argent précipite-t-il?

I-3.3.
Maintenant on tient compte de l’influence du pH sur la solubilité de l’éthanoate d’argent. On sature en éthanoate d’argent une solution aqueuse dont le pH est maintenu fixe.

Etablir la relation existant entre Ka, Ks, [H+] et s la solubilité de l’éthanoate d’argent.

I-3.4.
Calculer s à pH = 7 et à pH = 4,5.

PILES ET COMPLEXES (20 points)
II-1. 
On réalise les deux demi-piles suivantes:

La demi-pile n°1 est constituée d’une lame de cuivre plongeant dans 100 cm3 de solution aqueuse de nitrate de cuivre II (Cu(NO3)2) à 2,0 x 10-2 mol.L-1.

La demi-pile n°2 est constituée d’une lame de zinc plongeant dans 100 cm3 de solution aqueuse de nitrate de zinc II (Zn(NO3)2) à 2,0 x 10-2 mol.L-1.

On relie les deux demi-piles par un pont ionique au nitrate de potassium.

II-1.1.
Calculer le potentiel E1 pris par la lame de cuivre.

II-1.2.
Calculer le potentiel E2 pris par la lame de zinc.

II-1.3.
- Calculer la force électromotrice de la pile ainsi constituée.

- Quelles sont les polarités de la pile?

- Donner l’équation de la réaction chimique qui se produit lors de son fonctionnement.

II-1.4.
Calculer la force électromotrice de la pile lorsque 95 % de la solution de nitrate de cuivre II a été consommée.

II-2.
Dans la demi-pile n°2, aux 100 cm3 de nitrate de zinc initialement présents, on ajoute 100 cm3 de solution d’ammoniac à 2,0 x 10-1 mol.L-1. Il se forme l’ion complexe tétrammine zinc II [Zn(NH3)4]2+. Le potentiel de la demi-pile est maintenant  E2 = - 0,97 V.

II-2.1.
Calculer la concentration en ions Zn2+ libres dans la solution.

II-2.2.
Calculer la constante de dissociation du complexe tétrammine zinc II.
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