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Dintroduction aux électrolytes :

Réaliser le circuit ci-contre :

Mesurer pour chaque solution aqueuse indiqué I’intensité de courant | a I’aide d’un ampéremetre.

1% cas : eaU distillée (... ...ccvvvveererurneeeeennn... ) I A.
2% cas : eau sucré l=......... A.
3% cas : solution aqueuse de chlorure de sodium NaCl l3=......... A

2) Interprétation :

3) Définition :

2) Passage de courant électrique dans une solution électrolytique :

a) expérience et observation :
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b) interprétation :

b) conclusion :

Application :

Preéciser le cation et I’anion pour chaque solution électrolytique :

G

Solution aqueuse de FeS0,(II)

Nature des ions :

Solution aqueuse de FeCl;

Nature des ions :

G

G

Solution aqueuse de CuSO0,

Nature des ions :

Solution aqueuse de ZnS0,

Nature des ions :

G

G

Solution aqueuse deAgNO5

Nature des ions :

Solution aqueuse de Al,(S50,),

J ] Nature des ions :
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11) électrolyte fort et électrolyte faibles :

Un électrolyte fort : un électrolyte est dit fort si son ionisation dans I’eau est totale.

Son équation d’ionisation s’écrit sous la forme :

Cas simple : AxBy » XA™ +yB™

Exemples :

Chlorure de fer (1) FeCl..

Sulfate de fer (I1) FeSOa.

Sulfate de fer (111) Fe2(SO4)3.

Chlorure de fer (l11) FeCls.

Sulfate de cuivre (II) CuSOa.

Chlorure de cuivre (1) CuClz.

Sulfate de zinc ZnSOa.

Chlorure de zinc ZnCl..

Sulfate d'aluminium Al2(SO4)s.

Nitrate de plomb PbNOs.

Chlorure de baryum BaCl..

Chlorure d'aluminium AICls.

Hydroxyde de sodium NaOH.

Chlorure de sodium NaCl.

Nitrate d'argent AgNOs.

Sulfate de sodium NazSOa.

Sulfate de potassium K2SOa.

Phosphate de potassium K3POa.

Chlorure de nickel NiCls>.

Bichromate de potassium
K>(Cr;07)

Permanganate de potassium
KMn04

Un électrolyte faible : un électrolyte est dit fort si son ionisation dans I’eau est partielle.

Son equation d’ionisation s’écrit sous la forme :

Cas simple : ABy - » XA™ +yB™

<

Exemples :
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Rappel :
2) Calcul de nombre de mol :

Dans le cas d’une entité chimique a I’état solide :

Le nombre de mole n ou appelée aussi quantité de matiére se calcul par la formule suivante :

m : masse de la substance exprimée en gramme g
- M : masse molaire de la substance exprimée en g.mol™
n : exprimé en mol

23

Dans le cas d’un liquide on peut utiliser la formule précédente sauf que en pratique on dispose du volume V
d’un liquide et de sa masse volumique p (p = %) on calcul alors le nombre de mole d’un liquide en utilisant
la formule suivante :

p p : masse volumique du liquide exprimé en g.L™
= = M : masse molaire du liquide exprimé en g.mol*
VXM V : volume du liquide utilisé exprimé en litre L

Dans le cas d’une entité chimique a I’état gazeux :

Dans le cas d’un gaz on dispose du volume du gaz Vg exprimé en litre L, on calcule le nombre de mole n ou
appelée aussi quantité de matiere par la formule suivante :

n— g V; : volume du gaz exprimé en litre L
VM Vs : volume molaire exprimé en L.mol*

Solution = solvant + au moins un soluté qui se dissout dans le solvant.
Puisque le solvant le plus utilisé c’est I’eau distillée la solution est dite aqueuse.
*Concentration d’une solution :

-concentration massique : on le note en général Cm

On fait dissoudre un masse m d’un soluté en général solide dans un volume V de solvant (en général I’eau
distillée).

m : masse de soluté dissout exprimé en gramme g
V : volume de la solution exprimé en litre L
Cm : concentration massique exprimé en g.L!

Cn=

<|3

Concentration molaire : on le note en général C

On fait dissoudre une quantité de matiere d’un soluté en général solide dans un volume V de solvant (en
géneral I’eau distillée).

Pour calculer la concentration molaire de la solution :
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on commence par calculer le nombre de mole n du soluté dissout dans le solvant en utilisant I’une de

formules décrite précédemment :

n : exprimé en mol

m m : masse de la substance exprimée en gramme g
n=— — M : masse molaire de la substance exprimée en g.mol*
M

n_ Vg V; : volume du gaz exprimé en litre L
V V3 : volume molaire exprimé en L.mol*
M
P p : masse volumique du liquide exprimé en g.L™
n= — M : masse molaire du liquide exprimé en g.mol
VXM V : volume du liquide utilisé exprimé en litre L

On calcul la concentration molaire C de la solution en utilisant la formule suivante :

n : nombre de mole du soluté exprimé en mol

n
C - ; V : volume de la solution exprimé en L

C : concentration molaire exprimé en mol.L?

Exemple :

Concentration d’ union:

On considere une solution aqueuse (préparée en dissolvant un électrolyte dans I’eau distillé) de

Concentration molaire C donné et de volume V donné.

pour un électrolyte fort alors on a :

Cas simple : AB » A™+B™
La concentration des ion A™" noté [A™*].
La concentration des ion B™ noté [B™].

[A™t]=C et [B™]=C
n(A™*) = [A™*] xV=Cx V et n(B*)= [B™ | xV=CxV

ovw.
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Exemple :

Hydroxyde de sodium NaOH.
Chlorure de sodium NaCl.
Chlorure d’hydrogéne HCI

Sulfate de zinc ZnS0,
Sulfate de cuivre CuSO0,
Chlorure de potassium KCI

Cas complexes : AxBy

La concentration des ion AP* noté [AP*].

La concentration des ion B noté [B17].

[AP*] =xxC et [BT] =yxC

Exemple :

Sulfate de fer (111) Fe2(SO4)s.
Chlorure de fer (111) FeCla.
Chlorure de zinc ZnClo.

Sulfate d’aluminium Al>(SO4)s.

Chlorure d'aluminium AICls.
Sulfate de sodium NazSOa.

Sulfate de potassium K>SOs.
Phosphate de potassium KzPOa.
Chlorure de baryum BaCl;

Pour un électrolyte faible alorson a :

Cas simple : AB - >

La concentration des ion A* noté [A™].

n(AP*) = [APT]xV =xxCXV et
N(B1" )= [BT | XV=yxCXxV

A"+ B

La concentration des ion B* noté [B*].

[A*]<C et [B*]<C

Exemple :

X AP +y BT

net
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Cas complexes : AxBy - XAP +yBYT

La concentration des ion AP* noté [AP*].
La concentration des ion B% noté [B717].
[AP*] <xxCet [BT] <yxC

Exemple :

11) solubilité des électrolytes dans I’eau :

1)Mise en situation :

( Chlorure de sodium \
chlorure de NaCl ———»%
sodium NaCl ‘:’« gé:t
i

Ajouter le solide

NaCl et agiter .
- Hati - itatio — . ,
agitation agilation o — » solution saturée
\_J T R, cristaux de
eau distillée solution agueuse de  solution Wuowse de il
chlorure de sodium chlorure de sodium (83)

\ (5)) (52) j

Dans le systeme (S3) la concentration a atteint une valeur limite; on dit que la solution est saturée.

La solution (S1) est dite non saturée car elle peut encore dissoudre du soluté.

Définition:

La solubilité s d’un solté dans I’eau est le nombre de mole maximale qu’on peut dissoudre dans un litre
d’eau pure.

Remarques:

e Lasolubilité s s’exprime en mol. L1
e Lasolubilité notée s égale a la concentration molaire Cgy¢ de la solution saturée: s=Cggt.

e Une solution aqueuse non saturée est une solution pour laguelle la concentration molaire C du
soluté est inférieure a la solubilité s: C <s.

e Une solution agqueuse saturée est une solution ou on ne peut plus dissoudre du soluté. Sa
concentration molaire C est egale a la solubilite: C = Cgg¢ = s.

r 47 I
net




2) facteurs don dépend la solubulité:
a) nature de I’électrolyte: electrolyte trés soluble et electrolyte peu soluble:

f// 1g de nitrate de puis 1g de KNO 4
passium KMNO 3

des cristau

b

de potassium KEGFZO?

10 mbL deau agitation agitation
i de KMNO
distilléee - — T 3
fig 2 A
g =8 dissolution du nitrate de potassium dans l'eau
0,2g de dichromate puis 0,.2g KECFZO?

des cristaux

10 mL d'eawu agitation agitation de K2Cr2{3l—l,r
distillee L~ —_— g P
fig 2b B dissclution du dichromate de de potassium dans I'eau

1g de chilorure

de sodiumm puis 1g de MNMalC
. . . des cristaux
10 mL d'eau agitation agitation de MNac
distillée | ~ —_— '—__%
!_'972‘3 = dissolution du chlorure de sodium dans I'eau

S

Figure. 2 Dissolution de guelgues electrolytes dans Neauw.

D’apreés les expériences précédentes realisees a la température ambiante :

-la saturation de la solution du nitrate de potassium est atteinte lorsqu’on ajoute environ 3,2 ¢
de soluté dans 10 mL d’eau soit 320 g de soluté environ par litre d’eau ;

-la saturation de la solution du bichromate de potassium est atteinte lorsqu’on ajoute environ
0,5 g de soluté dans 10 mL d’eau soit 50 g de soluté environ par litre d’eau ;

-la saturation de la solution du chlorure de sodium est atteinte lorsqu’on ajoute environ 3,7 g
de soluté dans 10 mL d’eau soit 370 g de soluté environ par litre d’eau.

Ainsi a la température ambiante, le chlorure de sodium est plus soluble dans I’eau que le nitrate
de potassium que le bichromate de potassium.

Dans les mémes conditions, les électrolytes sont plus ou moins solubles dans I’eau;
certains sont tres solubles, d’autres peu solubles.
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Exemples:

Electrolytes PbCl, Ca(OH)2
senmoll”l 16102 1,3.10°2
sen gL 44 0,96

Electrolytes solubles

—_1

Remarque:

Mg(OH)»
1.4.10"4

8.10°3

AgCl BaSOy Fe(OH)3
1.1.107° 109 1,4.10-10
16.10°3 21073 1,5.10-10

Electrolytes peu solubles

k-

r

1. 1l ne faut pas confondre dissociation ionique plus ou moins grande et solubilité plus ou moins grande. En
effet ils existent des électrolytes faibles et tres solubles, comme I'ammoniac NHs et des électrolytes forts

tres peu solubles comme I’hydroxyde de calcium Ca(OH)z.
2. La solubilité dépend aussi de la nature du solvant. Ainsi le chlorure de sodium NaCl est trés soluble dans

I’eau (370 g par litre d’eau environ) et tres peu soluble dans I'alcool (0,5 g par litre de solvant environ).

b) influence de la température :

=

Solution saturee KNQOs3
de nitrate de S | gl colide
potassimn (A)

A températare

\ ambiante

s

1

chauffage

~

Refiroidissement

-

cristaux de

KNy —— =/

a tempeéerature
amhbiante

/

Figure. 3a Influence de la température sur la solubilité du nitrate de potassium.

La solubilité d'un électrolyte dépend de la température. Pour la plupart des électrolytes solides la solubilité
est une fonction croissante de la température. Il existe cependant quelques électrolytes dont la solubilité

décroit quand la température augmente.

La solubilité des corps gazeux diminue quand la tempeérature augmente.
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I11) précipitation des électrolytes :

1)Mise en situation :

Solution aqueuse de PbN O,

Nature des ions :

G

Solution aqueuse de NaCl

Nature des ions :

Nom de précipité :

Equation de la réaction de précipitation :

Solution aqueuse de AgN 05

Nature des ions :

G;

Solution aqueuse de NaCl

Nature des ions :

Nom de précipité :

Equation de la réaction de précipitation :
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Solution aqueuse de CuS0,

Nature des ions :

Solution aqueuse de NaOH

Nature des ions : )

G;

Nom de précipiteé :

Equation de la réaction de précipitation :

Solution aqueuse de FeS0, (1)

Nature des ions :

Solution aqueuse de NaOH

Nature des ions : )

G;

Nom de précipiteé :

Equation de la réaction de précipitation :

Une réaction de précipitation est une réaction qui donne lieu a la formation d'un Produit tres peu soluble a

partir des ions correspondant présents en solution.
Ce produit peu soluble généralement, est nommé précipité ; composé neutre résulte de I’action d’un cation

(en générale métallique) sur un anion.




2)facteur dont dépend la précipitation des électrolytes :
a) Influences de la concentration des réactifs :

Solution aqueuse de PbNO5 de
Concentration molaire C=0.1mol. L1

Nature des ions :

Solution aqueuse de NaCl
Concentration molaire C=0.1mol. L1

N

G;

Nature des ions : Nom de précipité :

Equation de la réaction de précipitation :

Solution aqueuse de PbNO de
Concentration molaire

C=0.001mol. L1

Nature des ions :

Solution aqueuse de NaCl
Concentration molaire

b C=0.001mol. L1 S

Nature des ions :

La réaction de précipitation ne dépend pas des quantités de matiére de réactifs mais
de leurs concentrations.
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b) Influence de la nature des réactifs :

Solution aqueuse de ZnS0,

Nature des ions :

Solution aqueuse de NaOH

Nature des ions : N’

G

Nom de précipité :

Equation de la réaction de précipitation :

Solution aqueuse de ZnSO0,

Nature des ions :

Solution aqueuse de NaCl

Nature des ions : N’

G;

D'apres les expériences précédentes nous constatons que certains ions tels que :

Ag'et Cl ; Pb?* et SO% ; Pb?* et CI'; Cu?* et OH"; Fe?*et OH"; Fe®*et OH" peuvent donner un précipite.
Dans la précipitation des électrolytes, ce sont les ions qui jouent le réle de réactifs et non les composes qui
les apportent. La précipitation des électrolytes dépend donc de la nature des réactifs.




1) Test d’identification des ions :

1) test d’identification de quelgues anions :

e Test au nitrate d’argent ( solution aqueuse de nitrate d’argent AgNOs: (Ag*,NO3))

Nature des ions :

Solution aqueuse de AgNO3

Solution aqueuse qui contient
I’anion a identifier

Nature de
I’anion

Solution S

Couleur et nature du
preécipite

Equation de la réaction de
preécipitation

Ton chlorure
Cl~

Solution de chlorure de
sodium (Na*, CI7)

Ion sulfate
5{}‘&; -

Solution de sulfate de
potassium (2K+,5037)

Ion phosphate
P03

phosphorique (3H*, P0O3")

Solution d acide

1)identification de quelgues cations :

a) test a la flamme :

S CATIONS : Nature du cation Solution §
—

sodum Na* | Solution de chlorure de sodium (Na* , C17) | cvvvccmmmmssnis

Bec bunsen

Bagette en verre trempée dans
la solution § qui contient le cation Ton

Teinte de la flamme

lon¢

wivee I Cutt

Solution de sulfite de curvee I (C2*, S0F7) | o
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b) Test a la soude (solution aqueuse d’hydroxyde de sodium NaOH) :

Solution aqueuse de soude NaOH

Nature des ions : Nat,0H~

G;

Solution aqueuse qui contient

le cation a identifier A™*

N’

déterminé

Précipité formé par A™*et mOH~
de formule A(OH),,,de couleur bien

Nature de
cation

Solution S

Couleur et nature du
precipite

Equation de la réaction de
précipitation

Ton cuivre 1T

Solution de sulfate de cutvre IT

[:{,‘UZ-'—) (Cu2+ ?5_[']‘5_) .....................................
Ion fer II Solution de sulfate de fer IT

IZ.I["‘E’.2+) (FEZ+J_S‘UE_) .....................................
Ion fer III Solution de chlorure de fer I1I

[:]["[43_'-) (FE3+ , j{‘l!,_) .....................................

Ion zine
(Zn*h)

Solution de sulfate de zine
(Zn** ,505)

Ion aluminium
(A3

Solution de sulfate d’aluminium
(2413* ,350%7)

"ot
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Problemes de révisions




Probleme de révision N°1 :

Le chlorure de fer 1l de formule FeCl, est un composé trés soluble dans I’eau et sa dissolution

s’accompagne de son ionisation totale dans I’eau.

a 100 C° et dans volume 1 L d’eau pure on peut dissoudre au maximum 1000g de chlorure de fer Il FeCl,.

1-

a 100 C° une solution (S;) de volume 0,2 L en dissolvant 250 g de chlorure de fer 1l dans I’eau.
a- Définir la solubilité s d’un soluté dans I’eau puis exprimer s en fonction de C,; et citer les
facteurs dont dépend la sobulité s.
b- Calculer la solubilité s de chlorure de fer (I1) FeCl, en g.L™! puis enmol.L™!
c- Justifié si la solution (S;) est saturée ou non saturée puis en déduire sa concentration molaire C;.
On prépare une solution (S,) en introduisant une masse m=0.1g de chlorure de fer Il FeCl, dans un
volume V=0,2 L dans I’eau.
a- Préciser la nature de la solution (S,) puis en déduire sa concentration molaire C, .
b- Définir un électrolyte, électrolyte fort et électrolyte faible.
c- Ecrire I’équation de la dissociation ionique de FeCl, dans I’eau pure.
d- En déduire la concentration molaire des ion Fe?*et Cl~ présentent dans la solution.
On verse sur un prélévement de volume V, =100 mL de cette solution (S,) dans une solution
aqueuse (S3) d’hydroxyde de sodium(NaOH) de concentration molaire C; = 0.3 mol.L™! et de

volume V3 =100 mL. Il se forme un précipité de masse m.

Solution aqueuse de soude NaOH

Nature des ions : Na*t,OH™

Solution aqueuse de FeCl,

y

Nature des ions : Fe?* ,2 Cl~ \-)

a- Définir une réaction de précipitation et citer les facteurs dont elle dépend.

b- Ecrire I’équation de la réaction de précipitation qui a eu lieu.

c- Nommer le précipité formé et préciser sa couleur.

d- Calculer le nombre de mole initiale de chaque réactif et préciser le réactif limitant.

e- Déduire le nombre de mole formé de ce précipité puis calculer sa masse m.

On verse sur un prélevement de volume V7, =100 mL de la méme solution (S,) dans une solution
aqueuse (S,) de nitrate d’argent AgNO; de concentration molaire C4 = 0.2 mol. L™ 1 et de

volume V, =100 mL. Il se forme un précipité de masse m'.
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Solution aqueuse de AgNO;

Nature des ions : Ag™,NO5;~

Solution aqueuse de FeCl,

P
<

N

Nature des ions : Fe?*, 2Cl™ \-)

a- Ecrire I’équation de la réaction de précipitation qui a eu lieu.
b- Nommer le précipité formé et préciser sa couleur.

C

Calculer le nombre de mole initiale de chaque réactif et préciser le réactif limitant.
d- Déduire le nombre de mole formé de ce précipité puis calculer sa masse m.
On donne : M (FeCl,)=126.75g.mol™1 , M (Fe(OH),)=89.86g.mol! et M(AgCI) =143.32 g.mol~?!

Probléme de révision N°2 :
Partie (1) : on donne M (Na,S0,) =142.04 g.mol~1 et M (NaNOs) =85 g.mol™1
1-  On fait dissoudre dans I’eau une masse m =21.30 g de sulfate de sodium (Na,S0,) doit pour
obtenir un volume V; = 300 mL d’une solution (S;) de concentration molaire C; .
a- Calculer par deux méthodes la concentration molaire C; de la solution S;.
b- Ecrire I’équation de la dissociation ionique dans I’eau du sulfate de sodium (Na,S0,), sachant
que c’est un électrolyte fort.
c- Décrire deux expériences qui permettent d’identifier les ions présentent dans la solution S;.
d- Déterminer la concentration molaire de chaque ion puis déterminer le nombre de moles de
chacun des ions présents dans la solution (S;) .
2- Une solution (S,) est obtenue en faisant dissoudre une masse m, = 34 g de nitrate de sodium
(NaNO3) dans I’eau. Le volume de la solution (S,) est V, =250 mL.
a- Calculer par deux méthodes la concentration molaire ¢, de la solution (S,).
b- Ecrire I’équation de la dissociation ionique du nitrate de sodium (NaNQO3z) dans I’eau, sachant que
c’est un électrolyte fort.
c- Déterminer les concentrations molaires de chacun des ions présents dans la solution (S,) puis
déterminer le nombre de mole de chaque ion.
3- On melange les deux solutions (S;) et (S,). Préciser le nombre de mole de chaque ion présent dans
le mélange puis en déduire la concentration molaire de chaque ion. Que peut-on conclure.

Partie (11): on donne M(Fe,(50,)3) =399.88 g.mol~!

On prépare un volume V; =200 mL d’une solution aqueuse (S;) de sulfate de fer Il Fe,(S0,)5 de
concentration molaire C; = 0.1 mol. L1, en dissolvant une masse m; de soluté dans I’eau. Le sulfate de fer
[11 s’ionise totalement dans I’eau.

1- Déterminer la masse m, puis retrouver la concentration molaire ¢; de la solution (S,).

2- a. Ecrire I’équation de la dissociation ionique du sulfate de fer Ill Fe,(S0,)5 dans I’eau.
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b- Déduire la concentration molaire de chacun des ions formés a partir de I’ionisation de cet électrolyte
dans I’eau puis en déduire le nombre de mole de caque ion.

3- L’acide éthanoique (CH3COOH) est un électrolyte faible, I’ionisation d’une seule molécule dans I’eau
produit un ion H*et un anion CH;COO~.

a- Ecrire I’équation d’ionisation de I’acide éthanoique dans I’eau.

b- Dans un volume Vv, d’une solution aqueuse d’acide éthanoique (C,) de molaire ¢, = 0,01 mol.L™1,
seulement 5% de la quantité de matiéere de I’acide éthanoique initialement dissous dans I’eau est ioniseée.
i. Préciser les différentes entités chimiques, autres que I’eau, existantes dans la solution.

ii. Déterminer la concentration molaire de chaque espece existante dans la solution.

Partie (111) : M(Ag,50,) =312 g.mol™1, M(Al,50,) =342.15 g.mol~1 et M(AgCI) =143.32 g.mol?!
A 20°C la solubilité de sulfate d’argent Ag.SO4est s=1,6.102 mol.L™*. On prépare une solution (S,) de
volume V=400ml par la dissolution d’une masse m =1.56g dans I’eau.
1/ a- Calculer la concentration massique C;,, la solution (S;) puis en déduire sa concentration molaire C;.
b-Exprimer la solubilité s de sulfate d’argent Ag.SO4 en g.L™?.
c- Préciser par deux méthodes la nature de cette solution (saturée ou non saturée). Justifier
2/ a- Sachant que la concentration molaire des ions [SO2~] est 1,25.102 mol.L™.
Préciser si le sulfate d’argent est un électrolyte fort ou faible. Justifier
b- Ecrire I’équation de dissociation ionique de cet électrolyte dans I’eau.
c- En déduire la concentration molaire de chaque ion présentent dans la solution.
3/ On préléve de la solution S1 un volume V1= 100 ml et on lui ajoute en excés une solution aqueuse S, de
chlorure de sodium NaCl (Na*, CI") il apparait un précipité blanc qui noircit a la lumiére.
a) Nommer le précipité obtenu et écrire I’équation de la réaction de précipitation.
b) Calculer la masse de ce précipité.
4-On préléve de la solution S; un volume V1= 300 ml et on lui ajoute un volume V2 =50 ml d’une
solution aqueuse S, contenant les ion Ba?* de concentration molaire C, = 0.1 mol. L™, il apparait
un précipité blanc .
a- Nommer le précipité obtenu et écrire I’équation de la réaction de précipitation.
b
C
d

Déterminer le volume V' qui permet de précipiter tous les ion SOz ™.

En déduire le réactif limitant.

Calculer la masse de ce précipité.
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Probleme de révision N°3 :

On considére un électrolyte de formule AB dont la solubilité s a 20 C° est égale 4 956 g. L™ ! et sa

dissolution s’accompagne de son ionisation totale en ions A%* et BZ.

1)

1)

On prépare une solution (S1) de volume 0.5 L en dissolvant 500 g de I’électrolyte AB.
Définir la solubilité s d’un soluté dans I’eau et justifier que la solution Sy est saturée.
Définir un électrolyte fort.

Ecrire I’équation d’ionisation de I’électrolyte AB dans I’eau.
On fait dissoudre par chauffage tous les cristaux de AB.
a- Interpréter cette expérience.

b- Calculer la concentration molaire Ci de la solution (Sz).

c- En déduire la concentration molaire de chacune des ions A" et B%.
On préléve un volume V1=100mL de la solution (S1) diluée 10 fois et on lui ajoute un volume
V2 =200 mL d’une solution (Sz2) d’hydroxyde de sodium (NaOH) de concentration
C2=0.5 mol.L Il se forme un précipité blanc gélatineux soluble & excés de soude de masse m.
Faire un schéma annoté de cette expérience.
Identifier le cation AZ",
Préciser le nom du précipité formé, écrire sa formule chimique.
Ecrire I’équation de la réaction de précipitation.

Calculer le nombre de mole initiale de chaque réactif.

Sachant que la réaction de précipitation est totale en déduire le réactif limitant.

Calculer le nombre de mole n du précipitée obtenu.

En déduire la masse m du précipité formé.
Pour déterminer la nature des anions B on ajoute un volume Vs=200mL d’une solution
aqueuse(Sz) de chlorure de baryum BacCl, de concentration Cz =0.2 mol.L™? a un volume
V1= 100 mL de la solution aqueuse (S1) diluée 5 fois on obtient un précipitée blanc qui ne
noircit avec la lumiére.

Faire un schéma annoté de cette expérience.

Donner le nom et la formule du précipitée obtenu.

Identifier les anions B et donner la formule de I’électrolyte AB.

Ecrire I’équation chimique de la réaction de précipitation qui a eu lieu.

Calculer le nombre de mole initiale de chaque réactif.

Sachant que la réaction de précipitation est totale en déduire le réactif limitant.
En déduire la masse m du précipité obtenu.
Si la solution Sy est diluée 1000 fois on remarque qu’il n y’a pas formation de précipité, interpréter

ce résultat.

On donne :M (AB)=161.44g.mol™1, M (Zn(OH),)= 99.45 g.mol™! et M(BasS0,)=233.38g.mol1

) g W - Q'L auvie




Probléme de révision N°4 :

On considére un électrolyte de formule AB2 dont la solubilité s a 25 C° est égale 4 757 g. L™ et sa
dissolution s’accompagne de son ionisation totale en ions A%* et B
- On prépare une solution (S1) de volume 0.5 L en dissolvant 400 g de I’électrolyte ABo.
1
2
3
4

Définir la solubilité s d’un soluté dans I’eau et justifier que la solution S; est saturée.

Définir un électrolyte fort.

Ecrire I’équation d’ionisation de I’électrolyte AB2dans I’eau.

On fait dissoudre par chauffage tous les cristaux de AB:.
d- Interpréter cette expérience.
e- Calculer la concentration molaire C; de la solution (Sz).

f-  En déduire la concentration molaire de chacune des ions A%* et B

I- On préléve un volume V1=100mL de la solution (S1) diluée 5 fois et on lui ajoute un volume
V2=300 mL d’une solution (Sz) d’hydroxyde de sodium (NaOH) de concentration molaire
C2=0.5 mol.L? Il se forme un précipité bleu de masse m.

1- Faire un schéma annoté de cette expérience.

2-  Identifier le cation A%*.

3- Préciser le nom du précipité formé, écrire sa formule chimique.

4-  Ecrire I’équation de la réaction de précipitation.

5- Une tige en verre est trempée dans la solution S; puis exposé a une flamme d’un bec bunsen,

préciser la couleur de la flamme.

6- Calculer le nombre de mole n du précipitée obtenu.

7- En déduire la masse m du précipité formé.

- Pour déterminer la nature des anions B~ on ajoute un volume V3=200mL d’une solution
aqueuse(S3) de nitrate d’argent AgN 05 de concentration C3 =0.2 mol.L* & un volume
V1= 100 mL de la solution aqueuse (S1) diluée 20 fois on obtient un précipitée blanc qui noircit
avec la lumiere.

1- Faire un schéma annoté de cette expérience.

2- Donner le nom et la formule du précipitée obtenu.

3- ldentifier les anions B et donner la formule de I’électrolyte AB..

4- Ecrire I’équation chimique de la réaction de précipitation qui a eu lieu.

5- Calculer le nombre de mole initiale de chaque réactif.

6- Sachant que la réaction de précipitation est totale en déduire le réactif limitant.
7- En déduire la masse m du précipité obtenu.
8- Si la solution Sy est diluée 1000 fois on remarque qu’il n y’a pas formation de précipité, interpréter
ce résultat.
M (AB;)=143.45g.mol™! M (CuOH,)= 97.56 g.mol™! et M (AgCl)=143.32g.mol™?!

) g W - Q'L auvie




Probléeme de révision N°5 :

On considére un électrolyte de formule AB3 dont la solubilité s a 20 C° est égale 4 920 g. L™ et sa
dissolution s’accompagne de son ionisation totale en ions A®* et B

- On prépare une solution (S1) de volume 0.2 L en dissolvant 200 g de I’électrolyte ABs.

1- Justifier que la solution S; est saturée.

2- Définir un électrolyte fort.

3- Ecrire I’équation d’ionisation de I’électrolyte ABzdans I’eau.
4- On fait dissoudre par chauffage tous les cristaux de ABs.

g- Interpréter cette expérience.
h- Calculer la concentration molaire C; de la solution (Sz).

i- En déduire la concentration molaire de chacune des ions A% et B".

- On préléve un volume V1=100mL de la solution (S1) 20 fois dilué et on lui ajoute un volume
V2=200 mL d’une solution (Sz) d’hydroxyde de sodium (NaOH) de concentration molaire
C2=0.6 mol.L* Il se forme un précipité rouille de masse m.

1- Faire un schéma annoté de cette expérience.

2-  Identifier le cation A%*.

3- Préciser le nom du précipité formé, écrire sa formule chimique.

4-  Ecrire I’équation de la réaction de précipitation.

5- Déterminer le réactif limitant puis Calculer le nombre de mole n du précipitée obtenu.

6- En déduire la masse m du précipité forme.

I11-  Pour déterminer la nature des anions B~ on ajoute un volume V3=200mL d’une solution
aqueuse(Ss) de nitrate d’argent AgN 05 de concentration C3 =0.2 mol.L™? ; a un volume
V1= 100 mL de la solution aqueuse (S1) diluée 10 fois on obtient un preécipitée blanc qui noircit

avec la lumiére.

[
1

Faire un schéma annoté de cette expérience.

2- Donner le nom et la formule du précipitée obtenu.

3- Identifier les anions B~ et donner la formule de I’électrolyte ABs.

4- Ecrire I’équation chimique de la réaction de précipitation qui a eu lieu.

5- Calculer le nombre de mole initiale de chaque réactif.

6- Sachant que la réaction de précipitation est totale en déduire le réactif limitant.
7- En déduire la masse m du précipité obtenu.
8- Si la solution S; est diluée 1000 fois on remarque qu’il n y’a pas formation de précipité, interpréter

ce résultat.

M (AB3)=162.2g.mol™! , M (Fe(OH)3)= 106 .86g.mol ' et M (AgCl)=143.32g.mol™1

) g W - Q'L auvie




Probleme de révision N°6 :
Dans un électrolyseur a électrodes en graphite, placé en série avec un générateur de tension continue, un

amperemetre, une lampe et un interrupteur, on verse 100mL d’eau distillée et on ferme I’interrupteur. Puis

on ajoute, dans I’eau 25.10°3 mol de chlorure de cuivre 11, qu’on agite jusqu'a dissolution compéte.

Solution de
chlorure
de cuivre

e

Al | Eau distillée
;

1- Explique que cette expérience permet de conclure que le chlorure de cuivre Il est un électrolyte,

mais elle n’est pas suffisante pour affirmer qu’il est un électrolyte fort.

2- Soit une solution aqueuse de chlorure de cuivre 11 de concentration 25.10°mol.L ™.

- On ajoute a 100mL de cette solution en exces de nitrate d’argent AgNOs.

Un précipité blanc qui noircit a la lumiére se forme.

La masse du précipité, lavé et séché, est environ égale a 71,7mg.

- Le test a la flamme de cette solution donne une teinte verte.

a- Précise le nom et le symbole I’ion identifié par le test de la flamme verte.

b- Montrer que le chlorure de cuivre 1l est un électrolyte fort. Masse molaire : Ag (108) ; Cl (35,5)
c- Ecrire I’équation de dissociation ionique de cet électrolyte.

3-On fait a subir une solution (S) inconnue deux tests.

Solution (S) divisée en deux

parties
¥

Test au chlorure Test a la soude
de baryum

h

Formation d'un
Formation d’un précipité blanc
précipité blanc

b

h 4

Le précipité est

Le précipité ne soluble dans un
noircit pas 4 la exceés de soude
lumiére

a- ldentifier les ions présents dans (S) (nom et symbole).

b- Ecrire la formule statistique et le nom de I’électrolyte correspondant.
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