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

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

Références

• Porteu-de Buchère, Florence (2012). L’épreuve orale du CAPES de chimie. Se préparer efficacement à
l’exposé expérimental et à l’épreuve sur dossier : cours, montages et exercices corrigés. Dunod, 455 p. ;

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

Leçons de chimie associées

• LC 11 - Capteurs électrochimiques (Lycée) ;

• LC 21 - Détermination de constantes d’équilibre (CPGE) ;

• LC 23 - Évolution et équilibre chimique (CPGE) ;

• LC 28 - Solubilité (CPGE).

Objectifs.

• Étudier la solubilité du chlorure d’argent en fonction de la température ;

• Déterminer les grandeurs thermodynamiques associées à la dissolution du chlorure d’argent.

Durée de l’expérience : 1 heure

Le protocole proposé est issu de Porteu-de Buchère, Florence (2012). L’épreuve orale du CAPES de chimie. Se
préparaer efficacement à l’exposé expérimental et à l’épreuve sur dossier : cours, montages et exercices corrigés.
Dunod, 455 p.

A. Produits et matériels

ê solution de chlorure de potassium à
10−2 mol · L−1 ;

ê solution de nitrate d’argent à 10−2 mol · L−1 ;
ê 1 multimètre ;
ê 2 électrodes d’argent ;
ê 2 thermomètres ;

ê 1 bain thermostaté ;

ê 1 pont salin saturé au nitrate de potassium;

ê 2 agitateurs magnétiques avec barreau ai-
manté ;

ê 2 béchers thermostatés de 100 mL.

B. Mode opératoire

Mettre en place le montage potentiométrique ci-après en introduisant environ 50 mL de nitrate d’argent à
10−2 mol · L−1 dans le compartiment 1 et environ 50 mL de chlorure de potassium à 10−2 mol · L−1 ainsi
que quelques gouttes de nitrate d’argent dans le compartiment 2.



Placer un thermomètre dans chaque bécher. Mettre le chauffage et l’agitation en route. Au fur et à mesure
de l’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 à peu près la même dans
les deux compartiments et en notant la valeur moyenne). Prendre des valeurs jusqu’à 60 ◦C environ.

ADAPTATIONS EXPÉRIMENTALES

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

ê On élèvera progressivement la température de contrôle du thermostat de sorte à 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.

ê On relèvera la température des deux compartiments et la différence de potentiel entre les deux élec-
trodes d’argent de façon systématique.

Remarques concernant l’expérience

• Le pont salin employé ne doit pas contenir d’ions chlorure. Il peut être typiquement constitué d’une
bande de papier filtre imbibé d’une solution saturée de nitrate de potassium ou d’ammonium ou d’un
pont ionique gélifié prêt à l’emploi.

• La quantité d’ions Ag+
(aq) ajoutés dans le compartiment 2 doit être suffisante pour pouvoir observer

la précipitation et pour que celle-ci se maintienne au cours de l’élévation en température. En effet,
dès que le précipité de chlorure d’argent est visible de façon stable en solution, cela implique que
l’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 consommés par la précipitation.

C. Résultats et discussions

Les résultats expérimentaux, leur analyse et leur discussion peuvent être trouvés dans Porteu-de Buchère,
Florence (2012). L’épreuve orale du CAPES de chimie. Se préparer efficacement à l’exposé expérimental et à
l’épreuve sur dossier : cours, montages et exercices corrigés. Dunod, 455 p., de même qu’en annexe du présent
fascicule.

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

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

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

3. Montrer que la mesure de la différence de potentiel ∆E permet d’accéder au produit de solubilité Ks du
chlorure d’argent.



4. Montrer que la mesure de la différence de potentiel ∆E en fonction de la température T du système
permet d’accéder à l’enthalpie de réaction ∆rH et l’entropie de réaction ∆rS de dissolution du chlorure
d’argent. Préciser les hypothèses effectuées.

5. Déterminer expérimentalement l’enthalpie de réaction ∆rH et l’entropie de réaction ∆rS de la dissolu-
tion du chlorure d’argent. Pourquoi peut-on assimiler ∆rH (respectivement ∆rS) et ∆rH◦ (respective-
ment ∆rS◦). Commenter au regard des valeurs standard tabulées à T = 298 K.

AgCl(cris) Ag+
(aq) Cl−

(aq)
∆fH◦ (kJ ·mol−1) -125,4 105,3 -166,8

S◦m (J ·mol−1 ·K−1) 96,1 72,6 56,4

D. Notes personnelles sur la manipulation



2. Détermination du produit de solubilité du sulfate de calcium

Références

• Brénon-Audat, Françoise ; Rafflegeau, Fabienne ; Prévoteau, Danielle (2003). Chimie inorganique et
générale. 34 thèmes et 70 expériences Dunod, p. 295.

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

Leçons de chimie associées

• LC 21 - Détermination de constantes d’équilibre (CPGE) ;

• LC 23 - Évolution et équilibre chimique (CPGE) ;

• LC 28 - Solubilité (CPGE).

Objectifs.

• Déterminer le produit de solubilité du sulfate de calcium par conductimétrie et par titrage ;

• Comparer deux méthodes de détermination de produit de solubilité.

Durée de l’expérience : 1 heure 15 minutes

Le protocole proposé est issu de Brénon-Audat, Françoise ; Rafflegeau, Fabienne ; Prévoteau, Danielle
(2003). Chimie inorganique et générale. 34 thèmes et 70 expériences Dunod, p. 295.

A. Produits et matériels

ê sulfate de calcium dihydraté solide ;

ê solution de sel disodique d’EDTA Na2H2Y à
1, 00 · 10−1 mol · L−1 ;

ê solution d’hydroxyde de sodium concentrée ;

ê solution d’étalonnage de chlorure de potas-
sium à 0, 1 mol · L−1 pour conductimétrie ;

ê noir ériochrome T (NET) ;

ê 1 burette graduée de 25 mL ;

ê 2 agitateurs magnétiques avec barreau ai-
manté ;

ê 1 entonnoir avec papier filtre ;

ê 1 conductimètre ;

ê 1 sonde conductimétrique.

B. Mode opératoire

• 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.

• Approche par conductimétrie. Étalonner le conductimètre à 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
l’eau distillée à une température identique.

• Approche par titrage. Filtrer la solution solution saturée de sulfate de calcium à l’aide d’un entonnoir
et d’un papier filtre. Introduire dans un bécher 50 mL de solution saturée filtrée de sulfate de calcium à
doser. Ajouter quelques gouttes d’hydroxyde de sodium concentré pour atteindre un pH voisin de 12. Le
vérifier à l’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 (Na2H2Y) à 0, 100 mol · L−1.

ADAPTATIONS EXPÉRIMENTALES

ê La préparation de la solution de sulfate de calcium doit être menée trente minutes en amont de toute
manipulation, afin de s’assurer du caractère saturé de la solution.



ê 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 mêmes conditions.

ê L’équivalence est difficile à repérer du fait du temps nécessaire pour atteindre l’équilibre complexomé-
trique à chaque ajout.

C. Résultats et discussions

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

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

Approche par conductimétrie.

1. Pourquoi faut-il étalonner le conductimètre à l’aide d’une solution de chlorure de potassium de concen-
tration tabulée à 0, 100 mol · L−1 ?

2. Énoncer la loi de KOHLRAUSCH, qui lie la conductivité σ d’une solution ionique à la concentration ci des
ions i en solution. Indiquer les unités associées à chaque terme. Préciser le domaine de validité de la loi
de KOHLRAUSCH ?

3. En prenant en compte la conductivité de l’eau distillée, déterminer expérimentalement la concentration
en ions libres calcium [Ca2+] et sulfate [SO2−

4 ] dans la solution saturée de sulfate de calcium.

On donne la dépendance en température T (en K) de conductivités molaires ioniques standard à dilution
infinie λ◦i en S ·m2 ·mol−1 :

λ◦Ca2+(T) = 119 · 10−4 [1− 0, 0211(298− T)]

λ◦SO2−
4
(T) = 159 · 10−4 [1− 0, 0196(298− T)]

4. En déduire le produit de solubilité Ks du sulfate de calcium. Commenter au regard de la valeur standard
tabulée pKs,tab = 4, 62 à T = 298 K.

On rappelle l’équation de DEBYE-HÜCKEL, qui permet d’estimer le cœfficient d’activité moyen γ à partir
de la force ionique I de la solution pour I < 0, 01 mol · L−1,

logγ = −A z2
i

√
I avec I =

1
2 ∑

i
z2

i ci

où zi correspond à la charge algébrique de l’ion i et A = 0, 51 mol−1/2 · L1/2.

Approche par titrage.

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

2. Préciser l’équation de la réaction support du titrage. On notera Y4−
(aq) la forme de l’EDTA à pH = 12 et

on donne logβ(CaY2−) = 10, 7.

3. Le noir d’ériochrome T (NET), noté I3−
(aq) à 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
l’équivalence, sachant que logβ(CaI−) = 5, 4.

4. Justifier qualitativement le fait que logβ(CaY2−) > logβ(CaI−), à l’aide des structures du noir d’ério-
chrome T et de l’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 Ks du sulfate de calcium. Commenter au regard de la valeur standard tabulée
pKs,tab = 4, 62 à 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. Étude calorimétrique de la réaction de l’acide phosphorique avec l’eau

Références
• Cachau-Herreillat, Danielle (2009). Des expériences de la famille Acide-Base. Réussir, exploiter et com-

menter 50 manipulations de chimie. De Boeck, 366 p.
• Souil, François ; Brune, Catherine (1996). Travaux pratiques de chimie générale, minérale et organique.

Bréal, 222 p.

Leçons de chimie associées
• LC 14 - Acides et bases (Lycée) ;
• LC 20 - Application du premier principe de la thermodynamique à la réaction chimique (CPGE) ;

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

Durée de l’expérience : 1 heure

Le protocole proposé est issu de Porteu-de Buchère, Florence (2012). L’épreuve orale du CAPES de chimie. Se
préparaer efficacement à l’exposé expérimental et à l’épreuve sur dossier : cours, montages et exercices corrigés.
Dunod, 455 p.

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

H3PO4(aq) + 3 HO−
(aq) → PO3−

4 (aq) + 3 H2O(`)

A. Produits et matériels

ê vase DEWAR ;

ê sonde de température ;

ê burette de 50 mL ;

ê bécher de 250 mL ;

ê erlenmeyer de 100 mL ;

ê pipette graduée de 25 mL ;

ê solution d’hydroxyde de sodium à
7, 5 mol · L−1 ;

ê solution d’acide phosphorique à 7, 5 mol · L−1 ;

ê solution d’acide chlorhydrique à 1, 0 mol · L−1.

B. Mode opératoire

Diluer la solution d’hydroxyde de sodium à 7, 5 mol · L−1 pour atteindre un concentration d’environ
1, 0 mol · L−1. Titrer par voie colorimétrique la solution diluée d’hydroxyde de sodium à l’aide d’une
solution d’acide chlorhydrique à 1, 0 mol · L−1.

Dans un vase DEWAR, introduire 90 mL d’eau distillée et 10 mL de solution d’acide phosphorique à
7, 5 mol · L−1. Attendre que la température se stabilise, puis ajouter, à l’aide de la burette, la solution
titrante d’hydroxyde de sodium à 7, 5 mol · L−1 par fraction de 1 mL. Après chaque addition, noter la
température lorsqu’elle s’est stabilisée. Déterminer également la masse en eau du calorimètre.

ADAPTATIONS EXPÉRIMENTALES

ê Pour obtenir des résultats satisfaisants, il est absolument nécessaire d’opérer avec une grande régula-
rité, sans changer de rythme et sans s’arrêter jusqu’à 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 à raison de 0, 5 mL
toutes les 30 s exactement : il s’agit à peu près du temps minimum nécessaire à l’établissement de
l’équilibre en température entre le thermomètre et la solution.



C. Résultats et discussions

Les résultats expérimentaux, leur analyse et leur discussion peuvent être 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 même qu’en annexe du présent fascicule.

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

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

2. Justifier les ruptures de pente observées sur le relevé en température en fonction du volume versé de
solution titrante. En particulier, expliquer l’abaissement en température au-delà de la troisième rupture
de pente.

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

4. À l’aide d’un bilan enthalpique appliqué au système {calorimètre + solution}, expliquer comment ex-
traire les enthalpies de réaction ∆rHi, associées aux différentes acidités de l’acide phosphorique, à par-
tir du relevé de température en fonction du volume. Expliciter les hypothèses effectuées et préciser à
quelles réactions sont associées les enthalpies ∆rHi.

5. Déterminer graphiquement les enthalpies de réaction ∆rHi. Dans quelle mesure peut-on approximer
∆rH ≈ ∆rH◦ ?

6. Commenter les enthalpies de réaction déterminées expérimentalement au regard des enthalpies tabu-
lées à 298 K.

HO−
(aq) H2O(`) H3PO4(aq) H2PO−4 (aq) HPO−4 (aq) PO3−

4 (aq)

∆fH◦ (kJ ·mol−1) -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.

D. Notes personnelles sur la manipulation



Annexes

Étude thermodynamique de la dissolution du chlorure d’argent



Détermination du produit de solubilité du sulfate de calcium





Étude calorimétrique de la réaction de l’acide phosphorique avec l’eau
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