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Equilibres chimiques en solution – DS1 – Corrigé  

On confondra les notions d’activité et de concentration pour les espèces solubles ( ]X[
c

]X[
)X(a

0X =γ== ). 

On rappelle que l’activité d’un corps condensé pur (seul dans sa phase) est égale à 1. 

Produit ionique de l’eau : +   = =
   

- -14
3Ke H O . OH 10  à 25°C. 

I – (/ 10) pH d'une solution de glycine  

La glycine (acide 2-aminoéthanoïque) est un composé organique de formule H2NCH2CO2H. C’est l’un des vingt acides 

aminés couramment rencontré dans les protéines. La glycine possède un goût sucré et peut être utilisée pour améliorer le 

goût d'édulcorants ou comme exhausteur de goût (numéro E640). Elle est aussi utilisée comme agent tampon, agent 

complexant, supplément diététique ainsi que dans certains produits pharmaceutiques. 

 

 

La glycine, comme d'autres acides aminés, existe à l'état de zwitterion (forme électriquement neutre possédant 

autant de charges positives que de charges négatives), 
+
H3NCH2CO2

-
, noté AH

+-
. 

Les constantes d’acidité sont pKa1 = 2,34 pour le couple 
+
H3NCH2CO2H/

+
H3NCH2CO2

-
 (noté AH2

+
/ AH

+-
) et pKa2 = 9,60 

pour le couple 
+
H3NCH2CO2

-
/H2NCH2CO2

-
 (noté AH

+-
/ A

-
). 

a) Ecrire les équilibres acido-basiques et les constantes d’acidité. 

+ → + +
←

+ +

+

+ → +
←

+

+

+ +

      =
  

+ +

      =
  

-
2 2 3

-
3

1

2

- -
2 3

-
3

2 -

AH H O AH H O

H O AH
Ka

AH

AH H O A H O

H O A
Ka

AH

 

b) Tracer le digramme de prédominance des espèces de la glycine. 

2,34 9,60
pH

H NCH CO2 2 2
-+H NCH CO3 2 2

-+H NCH CO H3 2 2

 

c) Déterminer le pH d’une solution c=10
-1

 M de glycine 
+
H3NCH2CO2

-
. La relation utilisée devra être démontrée et les 

approximations devront être vérifiées. 
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espècesprésentes : AH , AH ,A ,H O ,OH

CM: c [A ] [AH ] [AH ]

EN : [AH ] [H O ] [A ] [OH ]

On suppose pKa 1 pH pKa 1

c [AH ]
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approximations :

On néglige l 'autoprotolyse de l 'eau

1) [AH ] [H O ]

2) [A ] [OH ]

alors : [AH ] [A ]

[H O ].[AH ]
K

[AH ]

[H O ].[A ]
K

[AH ]

[H O ] .[A ]
K .K [H O ]

[AH ]

1
pH (pK pK ) 5,97

2
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4,63a2
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3

O ].[AH ] 10 .10
10 [H O ]

K 10

K [AH ] 10 10
[A ] 10 [OH ]
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II – (/10) Equilibres de précipitation 

1) La solubilité de l’iodate de cuivre II, Cu(IO3)2, dans l’eau, à 25°C, est égale à 3,69.10
-3

 mol.L
-1

. 

a) Calculer le produit de solubilité de ce sel. 
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b) Calculer la solubilité de l’iodate de cuivre II dans une solution d’iodate de sodium (NaIO3) de concentration 

c1=0,1 mol.L
-1

. 
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Hypothèse vérifiée. Effet d’ion commun, la solubilité diminue. 

2) Le produit de solubilité de l’hydroxyde de magnésium, Mg(OH)2, a pour valeur pKs =10,74 à 25°C. 

a) Calculer la solubilité de cet hydroxyde dans l’eau, à 25°C. 
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Remarque : la concentration des ions H3O
+
 a été négligée devant celle des ions OH

-
. En effet, l’électroneutralité de 

la solution impose :
− + +     = +     

2
3OH 2 Mg H O . Cette approximation est vérifiée puisque 

+ − −
−

  = =    

11 1
3

Ke
H O 3,02.10 mol.L

OH
. La dissolution de l’hydroxyde rend donc le milieu suffisamment basique. 

b) Soit une solution aqueuse de chlorure de magnésium, MgCl2, de concentration c2=1,0.10
-3

 mol.L
-1

. On verse de 

l’hydroxyde de sodium (NaOH) dans cette solution. La variation de volume provoquée par l’ajout d’hydroxyde de 

sodium est négligée. Pour quelle valeur de la concentration en ions hydroxyde, OH
-
, voit-on apparaître un précipité ? 

Quelle est alors la valeur du pH? 
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Ks Mg OH
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OH 1,35.10 mol.L

Mg
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c) Quand la quantité d’hydroxyde de sodium versée est telle que pH = 13, quelle est la concentration des ions 

Mg
2+

 ? Quelle masse d’hydroxyde de magnésium a-t-on précipité par litre de solution ? 

− − −

+ − −

−

=

  = 

  = = 
  

1 1

2 9 1
2

pH 13

OH 10 mol.L

Ks
Mg 1,82.10 mol.L

OH

 

La quasi-totalité des ions Mg
2+

 est précipitée, soit 10
-3

 mol par litre de solution soit une masse : 

−= = 1
2 2m(Mg(OH) ) 0,0583g par litre de solution puisque M(Mg(OH) ) 58,3188g.mol .  

Données : 

o Masses molaires (g.mol
-1

) : Mg : 24,305 ; O : 15,999 ; H : 1,0079.  

 


