BERSOT FORMATION - Examen Blanc 2°™ Semestre
BERSOT FORMATION Lundi 03 Mai 1999
Préparation aux concours

CORRECTION DE L’EXAMEN BLANC DE CHIMIE ANALYTIQUE
PHARMACIE

QUESTION DE COURS

Dosage des sucres par HIO, : préciser le type de dosage dont il s'agit, donnez I'exemple du glucose.
Schéma de la méthode de Malaprade.

Ce dosage correspond a un dosage d'oxydoréduction.
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On transfert 2n + 2 e-, il faut (n+1) mole de HIO,.
Glucose : n=4 ® on transfert 10 e - < 5 mol de HIO,
HIO4 ne coupe pas les liaisons C-C des composés polyhydroxyles estérifiés.
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Schéma de la méthode de Malaprade

Dosage Essai a blanc
___ HIO,4
— ROH N N3.28203
HIO,
n N3.28203
N-n « ROH
EXERCICES

1. Au cours d'un exercice violent, il se forme de I'acide lactique qui peut étre éliminé par un tampon du sang :
H,CO3/HCO;3'.
CH3-CHOH-COOH + HCO3 « CH3-CHOH-COO™ + H,CO3 (1)

On fait 2 prélévements de 100 ml, I'un de sang normal, I'autre de sang ou s'est formé 3.10™* mol d'acide
lactique.
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Calculer la constante d'équilibre de la réaction (1)

K = [RCOO-][H2C0O3] / [RCOOH]HCO3-]
Kal = [RCOO-][H30+] / [RCOOH]
Ka2 = [HCO3-][H30+] / [H2CO3]
K=Kal/Ka2=1,38.10-4/4,3.10-7 = 3,2.102
En déduire pourquoi I'élimination de I'acide lactique se fait rapidement.
K tres élevé : 1 mol d'acide lactique capté par le bicarbonate, le bicarbonate neutralise I'apport d'acide lactique.
Calculer le pH des 2 prélevements.
Sang normal : pH = pKa2 + log [HCO3-] / [H2CO3]
PKa2 = -log Ka2 = -log 4,3.10-7 = 6,4
PH = 6,4 + log 0,027 / 0,0014 = 7,68
Sang imprégné de 3.10-4 mol d'acide lactique :
[HCO3-]1100ml = 27.10-4 M
[H2C0O3]100 ml = 0,00014 M
[HCO3-] =27.10-4 — 30.10-4 = 24.10-4 M
[HCO3-]1100ml = 0,024 M
[H2CO3] =1,4.10-4 + 3.10-4 = 4,4.10-4M
[H2C0O3]100 ml = 0,0044 M
pH = 6,4 + log 0,0024 / 0.0044 = 7,13

Faible variation de pH: 7,68 ® 7,13 : solution tampon.

2. Pour une concentration de 2.10° M, le coefficient de dissociation a d'un acide faible est égal & 0,092.
Pour quelle concentration aurait-on a' = 0,017
AH + H20 « A- + H30+
c 0 0

C(1-a) ca ca

Ka = [A-][H30+] / [AH] = (C2a?) / c(1-a) = (ca?) / (1-a) = (c'a®) / (1-a")

2 1 I2
Ka:CL:CL
l1-a 1-a'

2 - 1

(Ca2)X(1- a’)=C'a’? X(1- a)b C':w

a'“(1- a)

C'=(Ca2?/a?/((1-a")/(1-a)) = 2.10-3 x ( (1-0,017) / (1-0,092)) x ( 0,0922/0,0172) = 0,062 M
. @1-a)_a?
C'=C—X—
(1-a) a?
A partir de ca résultat, calcul du pKa de cet acide.
KA = (c'a'®)/(1-a") = (0,062 x 0,017%) / (1- 0,017) = 1,82.10-5

PKa = -log Ka = 4,74
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3. Quel volume de solution concentrée d'acide sulfurique (90% m/m, masse volumique = 1,81) est nécessaire
pour préparer 250 ml de solution 0,5M ?

H,SO,« 2H+ + SO, %

Normalité = nb eq x Molarit¢ =2 x0,5=1N
Titre =1 x 98/2 = 49 g/l

49g ® 1l

12,25 =49/4 ® 250 ml

Solutiona 90 % ® 12,25/90=13,619g
pH=m/V® V=m/p=13,61/1,81=7,52ml

En résumé:
Attention aux unités
Développez tous vos calculs
Pas d'impasse dans le cours
Refaites vos exercices d'ED

BON COURAGE POUR LES REVISIONS,
BONNE CHANCE POUR LES PARTIELS !

EXERCICE COMPLEMENTAIRE

On met dans un litre d'eau 0,01 mol de AgNO3, 0,08 mol de NH3, 2 mol de NH4NO3.
Expliquer pourquoi il ne se forme que lion Ag(NH3),+.
En déduire la concentration de toutes les espéces présentes en solution et le pH de la solution.

Ag+ +2NH3 « Ag(NH3),+
0,01 0,08 0

0 0,08-(0,01x2) 0,01

A I'équilibre :

[Ag+] =0 M

[NH3+] =0,06 M

[Ag+(NH3),+] = 0,01 M

[NO3-] = 0,01 +2 (NH4NO3) = 2,01 M

[NH4+] = 2M

pH = pKa + log [NH3])/[NH4+] = 9,2 + log 3.10-2=7,7

Il ne se forme que Ag+(NH3),+ car c'est I'espece prédominante par rapport a Ag+.
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