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Travaux pratiques

Thermodynamique chimique

Séances du lundi 29 novembre et du mercredi 1 décembre 2021

Recommandations. Il est fortement conseillé de préparer en amont chaque expérience pour pouvoir les mener
entierement et traiter les résultats expérimentaux pendant la séance.

1. Etude thermodynamique de la dissolution du chlorure d’argent

Références

e Porteu-de Buchere, Florence (2012). L’épreuve orale du CAPES de chimie. Se préparer efficacement a
Uexposé expérimental et a Uépreuve sur dossier : cours, montages et exercices corrigés. Dunod, 455 p.;

e Brénon-Audat, Francoise; Rafflegeau, Fabienne; Prévoteau, Danielle (2007). Montages de chimie
inorganique et générale : 34 thémes et 70 expériences. Dunod, 295 p. ISBN 13 : 978210051085

Lecons de chimie associées
e LC 11 - Capteurs électrochimiques (Lycée) ;
e LC 21 - Détermination de constantes d’équilibre (CPGE) ;
e LC 23 - Evolution et équilibre chimique (CPGE) ;
e LC 28 - Solubilité (CPGE).

Objectifs.
e Etudier la solubilité du chlorure d’argent en fonction de la température ;

e Déterminer les grandeurs thermodynamiques associées a la dissolution du chlorure d’argent.

Durée de I’expérience : 1 heure

Le protocole proposé est issu de Porteu-de Buchere, Florence (2012). L’épreuve orale du CAPES de chimie. Se
préparaer efficacement a Uexposé expérimental et a U'épreuve sur dossier : cours, montages et exercices Corriges.
Dunod, 455 p.

A. Produits et matériels

> solution de chlorure de potassium a > 1 bain thermostaté ;
1072 mol - L71; . . . .
. . , <o . o> 1 pont salin saturé au nitrate de potassium;
> solution de nitrate d’argent a 107 mol - L™";
> 1 multimetre ; > 2 agitateurs magnétiques avec barreau ai-
> 2 électrodes d’argent ; mante;
> 2 thermometres; > 2 béchers thermostatés de 100 mL.

B. Mode opératoire

Mettre en place le montage potentiométrique ci-apres en introduisant environ 50 mL de nitrate d’argent a
102 mol - L~! dans le compartiment 1 et environ 50 mL de chlorure de potassium a 102 mol - L~! ainsi
que quelques gouttes de nitrate d’argent dans le compartiment 2.
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Placer un thermometre dans chaque bécher. Mettre le chauffage et I'agitation en route. Au fur et a mesure
de 'élévation de température, relever simultanément la différence de potentiel entre les deux électrodes
d’argent et la température dans les compartiments 1 et 2 (en vérifiant qu’elle est a peu prés la méme dans
les deux compartiments et en notant la valeur moyenne). Prendre des valeurs jusqu’a 60 °C environ.

ADAPTATIONS EXPERIMENTALES

> On pourra adapter le dispositif expérimental a I'aide de béchers thermostatés, qui permettent d’at-
teindre un équilibre thermique plus rapidement, tout en minimisant 'encombrement du montage.

> On élevera progressivement la température de controle du thermostat de sorte a ce que les variations
de température ne soient pas trop marquées et que les équilibres chimiques aient le temps de s’établir
entre deux mesures.

> On relévera la température des deux compartiments et la différence de potentiel entre les deux élec-
trodes d’argent de facon systématique.

Remarques concernant Uexpérience

e Le pont salin employé ne doit pas contenir d’ions chlorure. Il peut étre typiquement constitué dune
bande de papier filtre imbibé d’'une solution saturée de nitrate de potassium ou d’ammonium ou d'un
pont ionique gélifié prét a 'emploi.

e La quantité d’ions Agz;q) ajoutés dans le compartiment 2 doit étre suffisante pour pouvoir observer
la précipitation et pour que celle-ci se maintienne au cours de 1’élévation en température. En effet,
des que le précipité de chlorure d’argent est visible de facon stable en solution, cela implique que
I’équilibre de dissolution est réalisé. Le fait d’en ajouter peu permet de négliger la variation de volume
ainsi que la quantité d’ions chlorure consommeés par la précipitation.

C. Résultats et discussions

Les résultats expérimentaux, leur analyse et leur discussion peuvent étre trouvés dans Porteu-de Buchere,
Florence (2012). L’épreuve orale du CAPES de chimie. Se préparer efficacement a Uexposé expérimental et a
Uépreuve sur dossier : cours, montages et exercices corrigés. Dunod, 455 p., de méme qu’en annexe du présent
fascicule.

Le guide, sous forme de questions, proposé ci-apres, permet néanmoins de vérifier la compréhension de la
manipulation et de son traitement.

1. Exprimer le différence de potentiel AE entre les deux électrodes d’argent en fonction, entre autres, des
concentrations en ions argent [Ag*]; dans chaque compartiment i.

2. Pourquoi n’est-il pas nécessaire de connaitre le volume précis de solution de nitrate d’argent ajouté
dans le compartiment 2? En déduire la concentration en ions argent [Ag™], dans le compartiment 2 en
fonction du produit de solubilité K du chlorure d’argent et de la concentration en ions chlorure [Cl~],
dans le compartiment 2.

3. Montrer que la mesure de la différence de potentiel AE permet d’accéder au produit de solubilité Ky du
chlorure d’argent.



4. Montrer que la mesure de la différence de potentiel AE en fonction de la température T du systeme
permet d’accéder a I'enthalpie de réaction A.H et 'entropie de réaction A;S de dissolution du chlorure
d’argent. Préciser les hypotheses effectuées.

5. Déterminer expérimentalement I’enthalpie de réaction A;H et 'entropie de réaction A,S de la dissolu-
tion du chlorure d’argent. Pourquoi peut-on assimiler A;H (respectivement A;S) et A,H® (respective-
ment A.S°). Commenter au regard des valeurs standard tabulées a T = 298 K.

AZCL cri) Ag(tq) Clag)
A¢H® (K] - mol 1) -125,4  105,3 -166,8
So (J-mol~!- K1) 96,1 72,6 56,4

D. Notes personnelles sur la manipulation



2. Détermination du produit de solubilité du sulfate de calcium

Références

e Brénon-Audat, Francoise ; Rafflegeau, Fabienne ; Prévoteau, Danielle (2003). Chimie inorganique et
générale. 34 thémes et 70 expériences Dunod, p. 295.

e Cachau-Herreillat, Danielle (2009). Des expériences de la famille Acide-Base. Réussir, exploiter et com-
menter 50 manipulations de chimie. De Boeck, 366 p.

Lecons de chimie associées
e LC 21 - Détermination de constantes d’équilibre (CPGE) ;
e LC 23 - Evolution et équilibre chimique (CPGE) ;
e LC 28 - Solubilité (CPGE).

Objectifs.
e Déterminer le produit de solubilité du sulfate de calcium par conductimétrie et par titrage;
e Comparer deux méthodes de détermination de produit de solubilité.
Durée de I’expérience : 1 heure 15 minutes
Le protocole proposé est issu de Brénon-Audat, Francoise; Rafflegeau, Fabienne; Prévoteau, Danielle

(2003). Chimie inorganique et générale. 34 thémes et 70 expériences Dunod, p. 295.

A. Produits et matériels

> sulfate de calcium dihydraté solide; > 1 burette graduée de 25 mL;
= solution de sel disodique d’EDTA Na;H,Y a > 2 agitateurs magnétiques avec barreau ai-
1,00-10" ! mol - L7 1; manté ;

> solution d’hydroxyde de sodium concentrée ; . s
> 1 entonnoir avec papier filtre;

> solution d’étalonnage de chlorure de potas- o
sium 4 0,1 mol - L~! pour conductimétrie ; v 1 conductimetre;

> noir ériochrome T (NET) ; > 1 sonde conductimétrique.

B. Mode opératoire

e Préparation d’une solution saturée en sulfate de calcium. Introduire dans un bécher de 250 mL
environ 150 mL d’eau distillée ainsi qu'un barreau aimanté. Introduire spatule par spatule du sulfate de
calcium dihydraté dans la solution sous agitation jusqu’au maintien du solide en solution : la solution est
alors saturée.

e Approche par conductimétrie. Etalonner le conductimétre 3 l'aide de la solution d’étalonnage de
chlorure du potassium. Introduire la sonde conductimétrique dans le bécher contenant la solution saturée
de sulfate de calcium non agitée et relever la conductivité de la solution. On notera la conductivité de
I'eau distillée a une température identique.

e Approche par titrage. Filtrer la solution solution saturée de sulfate de calcium a l'aide d’un entonnoir
et d’'un papier filtre. Introduire dans un bécher 50 mL de solution saturée filtrée de sulfate de calcium a
doser. Ajouter quelques gouttes d’hydroxyde de sodium concentré pour atteindre un pH voisin de 12. Le
vérifier a 'aide d’un papier pH. Mettre une pointe de spatule de noir ériochrome T (NET) dans le bécher.
Titrer les ions calcium par une solution d’EDTA (Na,H,Y) 4 0,100 mol - L1,

ADAPTATIONS EXPERIMENTALES

> La préparation de la solution de sulfate de calcium doit étre menée trente minutes en amont de toute
manipulation, afin de s’assurer du caractére saturé de la solution.



> Il est recommandé de faire un premier titrage rapide, de conserver la solution dosée comme témoin
de couleur et de recommencer un second titrage dans les mémes conditions.

> L’équivalence est difficile a repérer du fait du temps nécessaire pour atteindre 1'’équilibre complexomé-
trique a chaque ajout.

C. Résultats et discussions

Les résultats expérimentaux, leur analyse et leur discussion peuvent étre trouvés dans Brénon-Audat, Fran-
coise ; Rafflegeau, Fabienne ; Prévoteau, Danielle (2003). Chimie inorganique et générale. 34 thémes et 70
expériences Dunod, p. 295., de méme qu’en annexe du présent fascicule.

Le guide, sous forme de questions, proposé ci-apres, permet néanmoins de vérifier la compréhension de la
manipulation et de son traitement.

Approche par conductimétrie.

1. Pourquoi faut-il étalonner le conductimetre a I'aide d’une solution de chlorure de potassium de concen-
tration tabulée 4 0,100 mol - L~1?

2. Enoncer la loi de KOHLRAUSCH, qui lie la conductivité o d’une solution ionique & la concentration c; des
ions 7 en solution. Indiquer les unités associées a chaque terme. Préciser le domaine de validité de la loi
de KOHLRAUSCH ?

3. En prenant en compte la conductivité de 'eau distillée, déterminer expérimentalement la concentration
en ions libres calcium [Ca?*] et sulfate [SO3~] dans la solution saturée de sulfate de calcium.

On donne la dépendance en température T (en K) de conductivités molaires ioniques standard a dilution
infinie A? en S - m? - mol 1 :

A2i (T) = 1191074 [1 — 0,0211(298 — T)]
sor- (T) =159 107*[1 —0,0196(298 — T)]

4. En déduire le produit de solubilité K du sulfate de calcium. Commenter au regard de la valeur standard
tabulée pKg g = 4,62 2 T = 298 K.

On rappelle I'équation de DEBYE-HUCKEL, qui permet d’estimer le ceefficient d’activité moyen vy a partir
de la force ionique I de la solution pour I < 0,01 mol - L1,

1
logy = —Az2VI avec  I=3 Yz
i
ot z; correspond a la charge algébrique de I'ion i et A = 0,51 mol~1/2.L1/2,

Approche par titrage.

1. Pourquoi filtre-t-on la solution avant le titrage ?

4

2. Préciser I'équation de la réaction support du titrage. On notera Y(;l)

on donne log 3(CaY?~) = 10,7.

3. Le noir d’ériochrome T (NET), noté I‘Z’;D a pH = 12, est un indicateur de fin de titrage. Définir ce
qu’est un indicateur de fin de titrage. Expliquer en quoi le noir d’ériochrome T permet de détecter

'équivalence, sachant que log 3(Cal™) = 5,4.

la forme de 'EDTA a pH = 12 et

4. Justifier qualitativement le fait que log B (CaY?~) > log 3(Cal~), & l'aide des structures du noir d’ério-
chrome T et de 'EDTA.
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5. Déterminer la concentration en ions calcium dans la solution saturée en sulfate de calcium. En déduire
le produit de solubilité Ky du sulfate de calcium. Commenter au regard de la valeur standard tabulée
PKstap = 4,622 T =298 K.

Comparaison des méthodes de détermination du produit de solubilité. Comparer les deux méthodes de
détermination du produit de solubilité du sulfate de calcium.

D. Notes personnelles sur la manipulation



3. Etude calorimétrique de la réaction de I’acide phosphorique avec I'eau

Références

e Cachau-Herreillat, Danielle (2009). Des expériences de la famille Acide-Base. Réussir, exploiter et com-
menter 50 manipulations de chimie. De Boeck, 366 p.

e Souil, Francois ; Brune, Catherine (1996). Travaux pratiques de chimie générale, minérale et organique.
Bréal, 222 p.

Lecons de chimie associées
e 1.C 14 - Acides et bases (Lycée) ;
e LC 20 - Application du premier principe de la thermodynamique a la réaction chimique (CPGE) ;

Objectifs.
e Titrer une solution d’acide phosphorique par calorimétrie ;
e Déterminer les enthalpies de réaction associées aux réactions de I'acide phosphorique avec I'eau.

Durée de I’expérience : 1 heure

Le protocole proposé est issu de Porteu-de Bucheére, Florence (2012). L’épreuve orale du CAPES de chimie. Se
préparaer efficacement a Uexposé expérimental et a Uépreuve sur dossier : cours, montages et exercices corriges.
Dunod, 455 p.

Les réactions acido-basiques sont exothermiques. Avec un calorimetre, il est donc possible d’effectuer un
titrage acido-basique. La méthode calorimétrique présente I'intérét de mettre en évidence les trois acidités
de 'acide phosphorique, ce qui n’est pas le cas de pH-métrie. Le titrage complet de I'acide phosphorique par
la soude s’écrit alors :

H3PO4(aq) +3HO(, ) — PO}~ ) +3H20(
A. Produits et matériels
> vase DEWAR;; > pipette graduée de 25 mL;
> sonde de température; > solution  d’hydroxyde de sodium a
> burette de 50 mL; 7,5mol-L7};
> bécher de 250 mL; > solution d’acide phosphorique 4 7,5mol - L1 ;
> erlenmeyer de 100 mL; > solution d’acide chlorhydrique 41,0 mol - L~1.

B. Mode opératoire

Diluer la solution d’hydroxyde de sodium & 7,5 mol-L~! pour atteindre un concentration d’environ
1,0 mol - L~!. Titrer par voie colorimétrique la solution diluée d’hydroxyde de sodium a l'aide d’une
solution d’acide chlorhydrique & 1,0 mol - L.

Dans un vase DEWAR, introduire 90 mL d’eau distillée et 10 mL de solution d’acide phosphorique a
7,5 mol - L~1. Attendre que la température se stabilise, puis ajouter, & 'aide de la burette, la solution
titrante d’hydroxyde de sodium a 7,5 mol - L~! par fraction de 1 mL. Aprés chaque addition, noter la
température lorsqu’elle s’est stabilisée. Déterminer également la masse en eau du calorimetre.

ADAPTATIONS EXPERIMENTALES

> Pour obtenir des résultats satisfaisants, il est absolument nécessaire d’opérer avec une grande régula-
rité, sans changer de rythme et sans s’arréter jusqu’a la fin du titrage. Si les variations de température
dues aux pertes thermiques sont inévitables, il faut faire en sorte que leur contribution soit constante
entre chaque lecture tout au long du titrage. On ajoute, par exemple, la base forte a raison de 0,5 mL
toutes les 30 s exactement : il s’agit a peu preés du temps minimum nécessaire a I'établissement de
I’équilibre en température entre le thermometre et la solution.




C.

Résultats et discussions

Les résultats expérimentaux, leur analyse et leur discussion peuvent étre trouvés dans Cachau-Herreillat,
Danielle (2009). Des expériences de la famille Acide-Base. Réussir, exploiter et commenter 50 manipulations de
chimie. De Boeck, 366 p., de méme qu’en annexe du présent fascicule.

Le guide, sous forme de questions, proposé ci-apres, permet néanmoins de vérifier la compréhension de la
manipulation et de son traitement.

1.
2.

Déterminer la concentration de la solution d’hydroxyde de sodium.

Justifier les ruptures de pente observées sur le relevé en température en fonction du volume versé de
solution titrante. En particulier, expliquer I'abaissement en température au-dela de la troisieme rupture
de pente.

Relever les volumes équivalents et en déduire la concentration de la solution d’acide phosphorique.

4. A Taide d’un bilan enthalpique appliqué au systéme {calorimétre + solution}, expliquer comment ex-

D.

traire les enthalpies de réaction A, H;, associées aux différentes acidités de I'acide phosphorique, a par-
tir du relevé de température en fonction du volume. Expliciter les hypothéses effectuées et préciser a
quelles réactions sont associées les enthalpies A, H;.

. Déterminer graphiquement les enthalpies de réaction A.H;. Dans quelle mesure peut-on approximer

AH ~ AH®?
Commenter les enthalpies de réaction déterminées expérimentalement au regard des enthalpies tabu-
lées a 298 K.

— — — 3
HO., H:Oy HisPOy,q H:PO; . HPO; . PO

AfH® (K] -mol ') -230,0 -285,8 -1277,4  -1296,3  -1294,4 -1279,9

Les données thermodynamiques sont extraites de Bernard, Maurice ; Busnot, Florent (1996). Usuel de
chimie générale et minérale Dunod, 560 p.

Notes personnelles sur la manipulation



Annexes

Etude thermodynamique de la dissolution du chlorure d’argent

Principe
» L'équilibre de dissolution du chlorure d'argent : ApCl(s) = Ag:q +Cl, est

caractérisé par son produit de selubilité K, = [Ag*] [Cl]. qui. comme toule cons-
tante d'équilibre, dépend de la température. Pour cet équilibre, on peut écrire :

AG" = RTK, = AH -TAS = InK, = —— tite ()

On en déduit que s7il est possible de négliger la vanation de AH et A8 avec la
température sur le domaine considérd, InK, varic lindairement avec I/T selon
I'expression (1) ci-dessus.

* InK, peut &ire calculé pour chague température en exprimant la différence de
potentiel AE(T) de la pile éudide. En effet
AB(T) = By~ Ep) = E”rT;+3i§1n[Ag’;m —ET) —Bgin{Afi.y_,

+
aEm = Rlleedn
[Ag 1y
La concentration en jons Ag* dans le compartiment (2) étant fixée par 1" équilibre de
dissolution, on a de plus ;

Ces résultats conduisent i la courbe InK, = f{1/T) donnée ci-dessous

(A7) = ——
[CI Tizy 0,0029 5,0030 0,0031 0,0032 0,0033 0,0034 0,0035
-18,00
«ce qui conduit & : | | I
RT p RT o+ o
AE(T) = —=In(lAg™ ][ Cl T}~ <1k, Y2299 32060
F 19,00 4————— R’ =0,9977 o
avee [Ag*] = 102 mal - LT et [C) 5= 102 mol - L qes0d— _\\
etenfini: |
20,00 } \\ |
InK, = Into™ FABCD) ) £ 0% = ¢ | —
RE ~J] |
Pour chaque résultat (AE ct T), InK, sera calculé selon (2). En tracant ensuite 210 ] T 3
InK, = f(1/T), on obtient (d'apres (1)) une droite de pente —AH/R et d'ordonnée i 221,50 | LS
l'origine AS'/R. | |
222,004 — l | i —
Exemple de résultats et exploitation ik | | | |
Une expérience a donné les résultats suivants ¢ N | |7 -
-23,0 L

e AE (V) T Ink, (selon (2)) T (K°7)

20 0,323 283 -22,01 0,0034

=] 0,320 296 -21,76 0,0034

26 0,317 299 -21,52 0,0033

28 0,316 301 -21,40 0,0033

30 0,313 303 -2?20 0,0033

33 0,310 306 -20,97 0,0033

35 0,307 308 —20,78 0,0032

38 0,302 3 -20,48 0,0032

42 0,297 315 -20,15 0,0032

a5 0,295 318 -19,98 0,0031

ag 0,282 321 -19,77 0,003t

50 0,290 323 -19,63 0,0031

54 0,287 327 -19,40 6,0031

| 57 0,285 330 -19,23 0,0030
[ 50 0,282 | 333 —19,04 0,0030

De ces résultars, on tire :

AH,, =T7400%8314=61,5 kI - mol-!

Discussion

N

ﬁrsaxp =

YT (K1)

3.25x8.314=27J . K !mol!

Ces résultats expérimentaux peuvent ére comparés aux valzurs théoriques calculées
d’apres les données (Handbook) des enthalpies standard de formation et entropies

molaires 8 298 K ;

[ s Aoty =
I AH (- mol=) -1254 105,3 ~166,8
f S () K-mot7) 96,1 726 56,4
On en déduit :

A My, = A(Ag, ) + AHCIL )~ AH'(AgCly) = 63,9 kI - mol-!

A Sy =S'(Ag, )+ $(Clyy ) - S (AgCly,) = 329 1 - K-Tmol !




1 Mesures conductimétrigues

L1 Objectif

Déterminer la concentraiion en fons libres Ca™ et SO~ d'une solution saturée
de sulfate de calcium & partir de mesures de conductance puis en déduire Je
produit de solubilité &, (CaS0y4) ¢t la solubilité a saturation,

1.2 Expériences

Préparation de la solution mére : (ouies Jes expériences seront faites sur une
solution suturée de sulfate de caleium préparée une demi-heure 4 1"avance et
ablenue en agitant dans un erlenmeyer du sulfate de calium solide hydraé de
formule CaS0y, 2H, O dans de ['eaw distillée.

Mesurer la conductance

~ d'une solution d'eau distillée,

= d'une solution saturde de sulfate de calcium,

—d'une solution de chlorure de potassium 0,100 mol L™! {cette mesure permet
de déterminer by constante de ta ceflule).

Noter latempérature des solutions.
On prendra garde aux causes d'ermeur suivantes, dans les mesures condue-

timétriques :

~ détérioration de la cellule, par mise en contact de Ja couche de noir de platine
@ la surface des électrodes avec des solides,

= présence de bulles d'air entre fes plagues,

- distance insuffisanie entre la cellule de mesure et les parois du bécher,

L3 Résuliats expérimentnux

Les résultats sont regroupés dans le tablean figure 3,

Différents points méritent d'@ire signalés -

* la conductance de I'eau distillée est de quelques p$ et sera néglipée.

* la précision de Ta lecture varie suivant le calibre wilisé. i au cours d une
expérience, le calibre doit ére modifié, on peut obienir une variation de 5 % de
1o valewsr de G (KCH),

" les valeurs de € diminuent de 10 % si I'on sugmente la fréguence du
conductimetre de 50 i 250 Ha.

212 G e do cetlule, relution enfre o, et o,
5
Soit & la conductance de la solution, k |2 constante de la cellule, &, = g, - 7
o
& et danl les caractéristiques de la cellule soit Gy = f
On 2 done g = o5+ =2
b= Uh Gh-

en ions lbres, ef conductances

2.1.3 Relation enire ¢,

En émettant I"hypothése que la concentration & saturation reste faible, on peut
assimiler conduptivités moluires ionigues el conductivilés molaires ioniques &
dilution infinie. La relation devient alors

ay = (A(Ca™) + AYS0I ) e
On obtient aussi

F. 8 L oy -G,
O W) L ANS0E) | Gy (WO(Cat) + ANE0L))

214 Correction de lempératisre sur les \"(i)

On peut d aprés les données numériques fournies, (Agure 2b.), déterminer
fes conductivités molaires ionigues A une température différente de 257 C, en
considérant ung variation linéaire sur "iniervalle de température émdié (cf,

figure 4},
On obtient alors AN(T} = AY(28) - (1 +x - (T — 25)]

1oda’
¥EWAT

soil pour Ca?* A% (Ca?*) (T) = 119.1077[1 - 0,0211(25 - 7))
¢t pour SOF A9 (SO ) (F) = 159,6.107[1 — 0,0196(25 — T)).

températures* C | 10440 (Ca™ ) | 10920 (SO2) | 10V (AN CatH) 4+ AP
samtmol~! | Smtmel™! | (S057))/S m? mol~!
BT 103,93 140,83 w76 |
20 106,45 143.96 23041
31 108,96 14759 256,05
727 111,47 150,22 261,69

Figure 4. — Dinides tuirérigques 3° en fonction de T

Détermination du produit de solubilité du sulfate de calcium

fempéraue”C | G (CaSOVmS | G (KCIYmS | o/molL-'
21 1,40 6,0 1,08 1072
1,55 6.8 1,06 1072
cntre 1,45 e£ 1,5 | entre 5,5 61 5,6 | entee 1,20 10-2 ¢t
1,27 1072
entre 1,66 ¢t 1.68 | eniee 8,1 ¢t 8,2 | entre 0,94 10-2 et
0.96 10~
entte 1,63 cl 1,65 | cntre 7.8 o1 8,0 | entre 0,94 1072 et
0,98 102
20 132 | 435 135 1072
1.29 425 141 102
1,51 6,50 1,08 107
v 116 6,0 0901072
- 137 6.5 0,08 102
T 128 4,5 1,33 1072
Figure 3. - Risultats sxpérimentant dez comduetimétrigues G (CaS0s) e

G 'KCl} réalisfes avec des eellules différentes
Dan fa 4° colonne, ¢ (Ca™t) = ¢ rsoi-} coleuldes d ‘aprés § 2

2  Ewuploitation des résuitats des ductimétriq
2.1 Détermination de la concentration ¢ des fons Ca®' et 505~

2.1 Influence de ln conductivité de l'eau pure et expression des conductivités
ionigies des solutions

On peut négliger la conductivité de "ean pure devant cefle de CaS0y d°une part,
ot de '.;(CI d"auire part, En conséquence, les seuls ions libres sont les ons Ca®t
el 8057,

Ainsi pour la solution saturée, indicée (a), on a o, = (MCa*" ) 4 A(S()f‘j} -
(i) désignunt les conductivités molaires jonigques de Ca®" et de SO5~.
Deméme pourla solution de KCI, indiege b, ona oy, = (A(KF)+4(C17))-0, 100,

2.1.5 Calcul de la concentration en ions libres

Les résultats expérimentaux sont regroupés dans la figure 3 (§ 1.3,

Les valeurs sonl dispersées de 0,90 3 1,41 1072 mol L= avec 6 valewrs sur 14
comprises entre 0,90t 0,98 1072 mol L™ La suite des caleuls sst réaliste avee
1 valeurs ) et e,

¢y est la valeur moyenne des 6 valeurs groupées : ¢ = 9,54 10~ mol L.

¢z est la valeur moyenne de 'ensemble : ¢z = 1,11 107* mol 1.,

On peat constater que |'influence de Ia température sur la concentration en ions
libres n'est pas significative sur les écarts de température envisagés.

21 Déterminstion du produit de solubilite, X, du sulfate de calcium
L*éguilibre mis en jeu & pour équation-bilan

(A) CaSOysolide) = Calf + snf;q.
Par définition, le produil de solubilité a pour expression

Ky = a(Cuy}) » wiSOj ).

221 Détermination de 'activité dex ions précents

Les jons présents, ayant une charge élevée, I'approximation qui consisic 2
assimiler concentration et activité n'est pas salisfaisante,

En raison des interactions dlectrostatiques, les électrolyles présenient un écart
au compartement idéal. La théorie de Debye et Hickel permet d'stteindre les
coeflicients d'activité des espiees lonigues en fonction de la force ionique, La
force ionique eyt définie por lu relation

I'=0,5ciz

© désigne la coneentration en mol L= et z 11 charge de 'ion i
Les coeflicients d*activité sont obtenus par liv formule suivante ;
27

I+

gy =—o ; pour | inférieurs i 0,2
o dépend de In température et de la constante diclectrique. Pour 'ean & 20°C
o = 0,504, Pour des molécules non chargées, on peut sdmetire que leur
cocfficient d"activité est égal & |, méme pour des concentritions asscz dlevées
(de I'ordre de 1 mol L=1) [6] et [8).
En appliquant cette correction au caleu! des activités des ions Ca®* et O], an
obtient alors ;

Ky = a(Ca™)-a(507) =7 2



Les résultats expérimentaux {ournissent les valewrs suivintes @

efmnl L7 1 lg v ¥ a=ypc |pKy
9,54 10~ [3,82 1072 | ~0,327 | 0471 [4,5 107 | 4,60
L1072 | 444 1072 [ —0,348 | 0449 | 51077 460

Remargue © des wbles [4] peernettent de déterminer wes rapidement les coefli-
oients d*activite.

On peut constater que les valeurs calculées précédemment sont comparables &
celles tabulées [1] el [8], ef, figure | b, |

2.2.2 Remarques sur approximation assimilant activité et concentration

Le caleul des coefficients dactivitg n'est pas ao programme des classes
préparatoires et du DEUG. 11 est fréquent de demandar dans des problemes,
In détermination d’un produit de solubilité, d'une solubilité, en prenant des
coefficients d'activité égaux 3 1"unité, Cette appronimation conduit i ;

Ko=[Ca31 1805, ) =&
pks=—2lgc

Les résullats expérimentanx oblenus en 2.1.5. conduisent slors 3«

c/mal L' | p&,
954 10771 [ 4,04
Lot 391

Ces valeurs s'éloignent notablement des valeurs whulées, cf. figure 1Lh Le
caleul, reposant sur | assimilntion de 'sctivied ot de la concentration n'cst done
pas salisfaisant.

23 Détermination de ln solubilité du sulfate de ealcim

2.3.1 Caleul dans Phypothése du seul équilibre (A)

La solubilité dans 1"eaw pure est identique & la concentration en ions libres
5= [Ca*F| = [807)

Compte tenu de la masse molaire de Ca80y, 2H0, 172,14 g mol !, les valeurs
die 1o solubilité ealeulées i partir de e et e; Sont

cfmel L7V slg Lt
9,54 1077 1,64
(T el A

La solubilité totale du sulfate de calcium & saturation est alors
s=[Cayf]+ [Ca™, 50}]

¢fmol L~ | solubilité/mol L=" | solubilit/g L= pour
CaS0y anhydre

95410 1,34 1072 182
L1102 1,59 1072 2,17

Figure 5. — Réyultats calculds & partir dey résultats expérimentaux en lenant compie
dex ions libres ef des paires d'dons

Ces résultats expérimentaux encadeent les valeurs tabulées; figure 1a, On a
donc environ 30 % du sulfate de calcium dissous sous forme de paires d'ions;
ce résaltal 0 apparait pas di 1 dans une conductimétrigue.

2.3.3 Remarques sur les approximations fréquemment rencontries

De nombreus problémes, sur les solutions aqueuses, proposent d'assimiler
solubilité el concentration en iont litves ¥ = ¢. On constale, avee celle
expérience, que ceci n'est pas satisfaisant avec les ions de charge dlevée qui
peuvent s*nssocker en paires d'ions.

Quand cette hypothése se rajoute 4 celle formulée au § 2.2.2. on obtient

K=z

Ainsi, apriori, on peut délerminer X, con naissant s ou inversement s connaissant
K.. En sppliquant ces hypothéses, on abedent ©

* le pK, par la relation pX, = <2 lg 5 & partir des données de [a figure 1.a.

iempérature/K 298 298 298 m 293 303
smol L= 1,57 1072 1,53 102 | 7.8 107 [ 1,20 10-2[ 1,50 102 | 1,54 102
pky=—2 1,61 3,63 422 3,78 3,65 362

lgs

Figure 6. = Calewls de pKs en fonction de T

Cees valeurs different des valeurs tabulées figure 1.h et des valours expérimen-
tales;

* Ia solubilité par la relation s = +/ K's i partir des données de la Bgure 1.b pour

T=298K
pk, 4,62 G
[CaZ Vol L1 49107 [ 3,16 107

Ces virleurs sant inféricures aux valeurs tabulées, cf. figure | a.
L'hypathése du seul équilibre (A) n’sst done pas satisfaisante.

2.3.2 Propesition d’un nouvean modéle

* Les ions Ca** et SO}~ participent aux eouples acido-basiques suivants -
Cat fCaOHt pk, = 12,7 14}
HSO; /SO pKi=19

La réaction prépondérante résultante serait alors

(B) Ca** + 503" + HyD = CaOH" + HSO; de constante 10~ trés inférieure

il

On qurait done un équilibre rés peu déplacé avec (Ca?*) = (SOI™ ) et (CaOH*)

= (HSO; ) soit (CaDHTW(Ca**) =4 107°

Ceci esl tres faible el ne modifie done pas de fagon mesurable les valeurs de

(Ca™*). 10 est done justifié de uggliger les propriétés acido-basiques. Les seuls

ions libres son, alors CaZy et SO,

* Existence de paires d'ions el conséquence sur la solubilité.

La dissolution du sulfate de calcium petet &tre décomposée en deus étapes (cf,

chapitre 7 § L}; la premitre, I'ionization, consiste ¢én la formation de paires

d'ions, fa seconde réalise la dispersion en ions libres,

(C) CaS0y wiie = (Ca®t, SDE‘) paire d'ions équilibre dionisation

(D) (Ca**. 80]") = Calf + SO}, quilibre de dispersion.

(&) =(C+ (D)

En ne tenant compte que de |"équilibre (A), on a supposé gue |a concentration

en paires d'ions élait négligeable, Ceci est en géndral admis pour les ions

maonovalents en solution dans 'eaw, di constante diélectrigue relative dleviée.

Ceite hypothesz n'est plus vérifide pour des ions divalents, La litérature donne

pour I'gquitibre (D)

a(Ca*) -a(5037)

a(Ca®* 50]7)
en admettant goe le coefficient d"activité d*une espéeg non chargée comme une
paire d’ions est égal 4 1, on oblient

K(D) = =527 1

wCathy?
K{D)
Ceci conduit en reprenant les valeurs déterminées au § 2.1.5. 4
eimol L' | [Cat, SO Jimol L
9.54 107 3,89 10!
Lt 481 1077

[Ca’*. 507 1=

Ces deux valeurs restent inférieures & la solubilité tabulée et & celle déterminde
expérimentalement,

24 Conclusion

Pour déterminer un produit de solubilité, connuissant la concentration en jons
libres, on doit tenir compte de In force ionigue de la solulion qui détermine les
valeurs des cocfficients d'activité.

Pour déterminer la solubilité d'une espéee, il faut tenir compte des facteurs
suivants qui ne sont pas toujours négligeables ;

* assimilation de A; avec A} (cf, § 2.1.3),

* réaction d’ hydrolyse des ions,

* formation de paires d'ions,

* réaction de complexation.

En urilisant des relations simplificatrices entre la solubilité et le produit de
solubilité, on obtient des résultats incohé




Etude calorimétrique de la réaction de I’acide phosphorique avec I'eau

Mesuras !

Dosage de la soude diluée

Masse HCx04, 2H:0 © i = (0,988 0,001) g my=(0.977+ 0,001) g m; = (0,935 = 0,001) ¢
Volumes équivalents : V=(213=0,1)mL Va=(212+0,1) mL V3=(20,1 £0,1) mL

Dosage calorimétrique
Volume de la prise d'essai d"acide phosphorigue : F, = (10,00 £ 0,04) mL
1" volume équivalent : Vo =(9,6=0,2)mL

2¢ volume équivalent : Va=(19,5+02)mL
3% volume équivalent ; Vo =1(294 =02y mL

Vi mL 00 L0] 20| 30| 40 5.0| 600 7,00 80| 90/ 10,0/ 11,0
a/°C 19,0] z0.0] 21,0] 220] 230] 23,9] 24,8] 257] 26.7] 27.5] 283] 289

ArH" kJmol”! s6| 57| 7 571 s7] 57| s8] s7] 49 4l
¥/ mL 12,0] 13.0] 14.0] 150 17,0 18.0] 190] 20,0] 21,0] 22,0] 230
T a/°C 297| 30.4] 31,0] 31,6 32.8| 334 339| 343] 34.7| 349 352
ArA%kImol ' | 45| 45| 44] 43| 44| 43| 43| 42| 41| 27| 20] 21
T PimL 24.0] 25,0] 26,0] 27,0] 28.0] 29.0] 30,0| 31,0 32.0] 33.0] 34.0] 350
8/°C 356 35,8] 36,0| 36,2| 36,3| 36.4| 364] 363 36.2] 36,0| 359] 359

acdYkdmol™ | 22] 21 20| 19] 18] 17] 17

Calouls
Préliminaires

Titre de la soude diluée ¢ =0.736 mol-L™! C>=0,731 molL” €5 =0,738 mol-L”

Am, A 2 .
Dans ce cas, AC, :C,[—’+—' et on calcule la moyenne des concentrations trouvées pour

n; i

chaque dosage : Co= (0,735 £ 0,004) mol-L™
Titre C;, de la solution d’hydroxyde de sodium concentrée

c,¥ AC, AV AF, . .
| = AC, = C,| =g P —2 Cy= (7,35 £ 0,07) mol-L
Ch V\i C' Ch[ Cw * V i VD } i )mo

Concentration C, de la solution d'acide phosphorique

o cr. ey, AC, AV, AV
Co= ;,“ st C..::j‘ et 0= 3p 4CHJ:CA~’VC T‘Jr?]

Cy=(7,1£02) mol.L™ C2=(7.2402) mol-L™ Co=(72+02) mol-L™

€, =(72+02) mol-L"!

glc
30
n ey D0 %+ 383
s Neytraligaton de la & acldité i
48, ==
e yeudisadng
340 =g
y=063x+22,1
3z -
o Naltralisation de fa deuxiéme acidite
280
N
240 4 f—Neulralisation de fa premiére acidité
F=095 5+ 101
220
200 /
|7
e
00 50 10.0 15,0 20,0 250 a0 0 an VImL

Fig. 3 F.2 : Dosage de 10 mL d'acide phosphorique par calorimétrie.

Le traitement mathématique, ici avec le logiciel Excel®, permet de calculer la quantité de chaleur
Q(F) échangée a tout moment au cours du dosage, d’oul Ari®, quantité qui figure dans le tableau de
valeur. Pour ce faire, on caleule —ArH® = Q(F)/ Mo = 418 m (8-8) ! CFyLavee :

i (en g) = (Vy + W) (en mL) en assimilant la masse volumique de la solution 4 celle de I"cau. La
capacité thermique du calorimétre est négligée. ¥ et (¥ — ¥} sont exprimés en mL, un artifice qui
permet de simplifier la formule utilisée dans le tableur (facteur 10°), ce qui conduit directement & la
valeur de Arf’ exprimée en kJ-mol ™.

11 ne faut pas oublier de considérer chaque intervalle séparément. Les incertitudes sont évaluées sur
le modele de la page 111 (fiche 3 D.1).

1™ « neutralisation » - (4 température de début de manipulation, ¥ =0,

Le calcul de la moyenne de O(¥) conduit 4 An* =— 57 £ | kJ-mol™, valeur proche de celle trouvée
au cours de la manipulation 3 D. 1, ce qui montre que I'enthalpie de neutralisation d'acides fortement
dissocies est indépendante de la nature de I'acide (HCI, H;PO,... la valeur couramment adoptée étant
de— 57 kl-mol™).

2%« neutralisation » - & température finale du premier intervalle, ¥ = V,,.

Le caleul de la moyenne de Q(V) / #ry0 conduit & AnH' = 43+ 2 kImal ', la valeur tabulée étant
de —49 kJ'mol .

3" « neutralisation» - @ température finale du deuxiéme intervalle, ¥, = V.

Le caleul de la moyenne de O(F) / n0 conduit & ArH' = - 20+ 3 klmol ™', la valeur tabulée étant
de— 18 kl-mol™.

Remarque : la décroissance de T = f(¥) en fin de dosage s'explique par le fait qu'il n'y a plus
réaction, mais seulement dilution d'une solution d’hydroxyde de sodium (a ~19 °C) dans une
solution & 37 °C, ce qui refroidit cette derniére : on n’a done pas de palier horizontal,
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