
 

TP8. Ks(T) 1 MP La Fayette 

TP 8 – Détermination de l’évolution d’une constante d’équilibre en 
fonction de la température par l’étude d’une pile  

Problématiques :  
- Comment déterminer la valeur d’une constante d’équilibre en étudiant une pile de concentration et comment 

déterminer son évolution en fonction de la température ? 

- A partir de cette étude, comment déterminer l’enthalpie et l’entropie standard de réaction ? 
 
Compétences expérimentales au programme : 
Deuxième principe de la thermodynamique appliqué 
aux transformations physico- chimiques 
Constante d'équilibre ; relation de Van’t Hoff. 

 
Déterminer l'évolution de la valeur d'une constante thermodynamique 
d'équilibre en fonction de la température. 

Réactions d’oxydo-réduction / Electrochimie 
Pile, tension à vide, potentiel d’électrode, formule de 
Nernst. 
Aspect thermodynamique des réactions d’oxydo-réduction.  

Décrire le fonctionnement d’une pile à partir d’une mesure de tension à vide ou à 
partir des potentiels d’électrode. 
Mettre en œuvre des piles. 
Mettre en œuvre une réaction d’oxydo-réduction pour réaliser une analyse 
quantitative en solution aqueuse. 

Thermodynamique de la transformation chimique 
Mesures de grandeurs électriques : tension électrique. 

Mettre en œuvre des mesures de grandeurs physiques pour déterminer la 
composition d'un système chimique. 

Mesurer une température. 
Mesures de grandeurs en chimie : 
Mesurer un volume. 

Mettre en œuvre un capteur de température. 
Sélectionner et utiliser le matériel adapté à la précision requise.  
Distinguer les instruments de verrerie In et Ex.  

 
Objectifs : 
1. Mettre en œuvre une pile de concentration et mesurer sa fém en fonction de la température. 
2. Exploiter les résultats pour déterminer l’évolution d’un produit de solubilité en fonction de la température et en déduire les 
valeurs de ∆𝑟𝐻° et ∆𝑟𝑆° associées à la réaction de dissolution. 

 

A faire pour la séance de TP : 

Lire entièrement le sujet et répondre aux questions   DM4. 

 
 

 Données sur les composés : 

Solution de nitrate 
d’argent 

(𝐴𝑔+, 𝑁𝑂3
−) 

 

 
 
𝐴𝑔𝐶𝑙(𝑠) : précipité très peu soluble dans l’eau et photosensible i.e. qui réagit en présence de lumière en 

noircissant. 
 
 



 

TP8. Ks(T) 2 MP La Fayette 

 Données numériques :  
Constante de Faraday : 𝐹 = 96485 𝐶𝑚𝑜𝑙−1  
À 𝟐𝟗𝟖𝑲 : 

𝐸0(𝐴𝑔+/𝐴𝑔(𝑠)) = 0,80 𝑉 ; 𝑝𝐾𝑠(𝐴𝑔𝐶𝑙(𝑠)) ≈ 9,5 

 𝐴𝑔𝐶𝑙(𝑠) 𝐴𝑔(𝑎𝑞)
+  𝐶𝑙(𝑎𝑞)

−  

∆𝑓𝐻0 (𝑘𝐽. 𝑚𝑜𝑙−1) −125,4 105,3 −166,8 

𝑆𝑚
0  (𝐽. 𝐾−1. 𝑚𝑜𝑙−1) 96,1 72,6 56,4 

 
 

A) Montage expérimental 
1) Pile de concentration 
Liste de matériel (nécessaire et suffisant) : 
Solutions à 0,01 mol/L de : 
- nitrate d’argent (𝐴𝑔+, 𝑁𝑂3

−)  
- chlorure de potassium (𝐾+, 𝐶𝑙−) 
Pont salin (SANS ions chlorure) 
Glace pilée 
 
Papier aluminium 
 

Cristallisoir Pyrex 1 L 
2 éprouvettes graduées de 100 mL  
Eprouvette graduée de 10 mL  
2 erlenmeyers 100 mL 
 

Plaque chauffante avec agitation 
magnétique 
3 barreaux aimantés (1 gros + 2 
moyens) 
Millivoltmètre :  
    précision = (0,1% + 2) 
2 électrodes d’argent 
2 sondes thermométriques : 
    précision = 0,6 °𝐶  

 
On considère la pile de concentration ainsi constituée : 

Erlenmeyer 1 : 100 mL de solution de nitrate d’argent 
Erlenmeyer 2 : 100 mL de solution de chlorure de potassium + 10 mL de solution de nitrate d’argent 
1 électrode d’argent dans chaque erlenmeyer 
1 pont salin entre les deux erlenmeyers 

 1. Montrer que la mesure de la force électromotrice de cette pile permet de déterminer le produit de 
solubilité 𝐾𝑠 de 𝐴𝑔𝐶𝑙(𝑠). 

 

2) Montage complet 
 2. D’après la liste de matériel, proposer un schéma de montage complet permettant d’étudier 
𝐾𝑠 = 𝑓(𝑇). 
 Après validation de votre schéma de montage, mettre en œuvre le protocole fourni, vous relèverez les 
mesures dans un tableur (enregistrez régulièrement !). 
 
 
 

B) Exploitation des résultats 
 3. A partir des mesures du tableur, calculer le produit de solubilité 𝐾𝑠 aux différentes températures. 
Analyser les résultats. 
 
 4. Comment exploiter les valeurs de 𝐾𝑠 obtenues pour les différentes températures pour déterminer 

l’enthalpie et l’entropie standard de la réaction de dissolution de 𝐴𝑔𝐶𝑙(𝑠) ? 

 Après validation, mettre en œuvre la méthode proposée à la Q4, enregistrer le fichier et imprimer la 
courbe de coordonnées appropriées. 
 5. Noter les valeurs de ∆𝑟𝐻0 et ∆𝑟𝑆0. Analyser les résultats. On négligera les incertitudes sur les 
concentrations des solutions. 


