
BLAISE PASCAL
PT 2023-2024

Révisions R3

Chimie des solutions aqueuses

Ce thème de révisions concerne les équilibres chimiques « simples » et la cinétique. Les dosages, tout ce qui a trait
au potentiel redox (piles, loi de Nernst, etc.) et les diagrammes potentiel-pH seront révisés plus tard dans l’année.

Ressources en ligne
Scanner ou cliquer sur les QR-code pour accéder aux ressources.

Cartes mémo,
réalisées par C. Cayssiols.

Vidéos, réalisées par JJ. Fleck.
Les vidéos « l’essentiel » et

« démonstrations principales » sont
très adpatées à des révisions.

QCM d’applications.
Choisir d’abord le mode

« j’apprends » puis éventuellement
le mode « je révise ».

... sans oublier le Cahier d’entraînement édité par Colas Bardavid : https://colasbd.github.io/cde/

Plusieurs de ces ressources correspondent au programme de PCSI, un peu plus vaste que celui de PTSI : me
demander en cas de doute sur ce que vous devez savoir ou pas.

Rappels de cours
A - Autour de la vitesse de réaction

La vitesse d’une réaction chimique est définie par

v = 1
V

dξ

dt
,

où ξ(t) est l’avancement de la réaction et V le volume du réacteur dans lequel elle a lieu. La vitesse de réaction
s’exprime en mol · L−1 · s−1.

Par ailleurs, le bilan de matière permet de relier l’avancement ξ aux concentrations des différentes espèces im-
pliquées dans la réaction. On montre ainsi sans peine que la vitesse de réaction est reliée à la concentration d’une
espèce A par

v = 1
ν

d[A]
dt

,

où ν est le nombre stoëchiométrique algébrique (positif pour un produit, négatif pour un réactif) de l’espèce A. Ces
expressions sont générales, liées au bilan de matière, donc toujours vraies.

Enfin, la loi de vitesse est une expression de la vitesse de réaction issue d’une modélisation. S’agissant d’un modèle,
la loi de vitesse peut éventuellement être mise en défaut, et de nombreux exercices ont pour finalité de la valider.
Dans les cas simples, la vitesse de réaction est reliée aux concentrations des réactifs (ici deux réactifs notés A1 et A2)
par une expression de la forme

v = k[A1]q1 [A2]q2

où q1 et q2 sont les ordres (partiels) par rapport aux réactifs A1 et A2, et k la constante de vitesse, qui dépend de la
température. De façon générale, il n’y a aucune relation entre les nombres stoëchiométriques et les ordres partiels.
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B - Méthodes expérimentales de suivi d’une réaction
Ce paragraphe liste différentes méthodes de suivi d’une réaction, qui peuvent permettre d’étudier sa cinétique

ou éventuellement l’état final d’équilibre. En cinétique, une exploitation précise des mesures n’est possible que si la
quantité mesurée est reliée à l’avancement par une relation linéaire ou affine. Cela exclut donc un suivi cinétique par
pH-métrie ou potentiométrie.

• Spectrophotométrie : La couleur de la solution varie en fonction de l’avancement de la réaction. De manière
quantitative, l’absorbance de la solution est reliée à la concentration en espèces colorées (indicées c) par la loi de
Beer-Lambert

A =
∑

c

εc(λ) ℓ [Ac]

où ℓ est la longueur de la cuve de spectrophotométrie, [Ac] est la concentration de l’espèce colorée Ac et εc(λ) son
coefficient d’extinction molaire à la longueur d’onde de travail.

Figure 1 – Schéma de principe du fonctionnement d’un spectrophotomètre.

• Conductimétrie : La conductivité σ de la solution varie en fonction de l’avancement. La conductivité d’une solution
est reliée aux concentrations des ions (indicés i) par la loi de Kohlrausch,

σ =
∑

i

λ◦
i [Ai]

où [Ai] est la concentration de l’ion Ai et λ◦
i sa conductivité molaire ionique standard.

, , , Attention ! Compte tenu des unités usuelles des λ◦ (S · m−2 · mol−1), la concentration doit être exprimée
en mol · m−3 au lieu de mol · L−1.
, , , Attention ! Tous les ions présents dans la solution contribuent à sa conductivité ... y compris les ions spectateurs,
qu’il ne faut pas oublier.

Rappelons enfin qu’un conductimètre n’est autre qu’un ohmmètre, capable de mesurer la résistance de la portion
de solution présente entre les deux plaques de la cellule de conductimétrie, voir figure 2.

Figure 2 – Schéma de principe d’une cellule de conductimétrie.

• Mesure de pression : Si la réaction est effectuée en réacteur isochore fermé et qu’elle produit (ou consomme)
des gaz, alors l’équation d’état des gaz parfaits permet de relier la pression dans le réacteur à l’avancement de la
réaction. Pour que cette méthode soit applicable, il faut que la quantité de matière totale de gaz varie au cours de la
transformation, sans quoi la pression reste constante.
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Questions de cours
Seuls les étudiants du groupe de TD PT⋆ seront interrogés en colle sur les questions marquées d’une étoile,

car elles sont plus techniques et/ou moins essentielles ... mais tous les étudiants sont bien sûr invités à les travailler !

R3.1 - On considère la réaction 2 I−+S2O2−
8 = I2+2 SO2−

4 . On suppose qu’il y a dégénérescence de l’ordre par rapport
à S2O2–

8 : expliquer ce que cela signifie. On admet que la réaction est d’ordre 1 par rapport à I– : établir et résoudre
l’équation différentielle vérifiée par [I−]. Quel tracé faut-il réaliser pour vérifier expérimentalement l’hypothèse sur
l’ordre ?
R3.2 - On considère la réaction CH3CHO = CH4 + CO. On admet que la réaction est d’ordre 2 par rapport à
CH3CHO. Établir et résoudre l’équation différentielle vérifiée par [CH3CHO]. Quel tracé faut-il réaliser pour vérifier
expérimentalement l’hypothèse sur l’ordre ?

Méthode : Établir une équation différentielle en identifiant les deux expressions de la vitesse de
réaction issues du bilan de matière (sans oublier le nombre stoëchiométrique) et de la loi de vitesse,
puis résoudre en utilisant une séparation de variables si l’équation est non-linéaire. Par exemple,

v =
↑

BM

−1
2

d[I−]
dt

=
↑

LV

kapp[I−] d’où [I−](t) = [I−]0 e−2kappt .

Pour le deuxième exemple on obtient

1
[CH3CHO](t) = 1

[CH3CHO]0
+ kt .

R3.3 - Calculer le pH d’une solution d’acide éthanoïque de concentration apportée c = 1 · 10−2 mol · L−1. On donne
pKa(CH3COOH/CH3COO−) = 4,8.

Éléments de réponse : La réaction entre l’acide éthanoïque et l’eau a pour constante d’équilibre Ka =
10−4,8 ≪ 1. Le tableau d’avancement peut s’écrire en termes des concentrations :

CH3COOH + H2O = CH3COO– + H3O+

initial c excès 0 négl.
équilibre c − x excès x x

Compte tenu de la valeur de Ka, on peut supposer la réaction peu déplacée, soit x ≪ c. D’après la loi
d’action des masses,

x2

c − x
≃ x2

c
= Ka d’où x =

√
Kac =

√
10−6,8 = 10−3,4 mol · L−1

On vérifie que x ≪ c conformément à l’hypothèse. Le pH de la solution est donc

pH = − log[H3O+] = − log x soit pH = 1
2 (pKa − log c) = 3,4 .

(★) R3.4 - On mélange un même volume d’une solution d’acide éthanoïque et d’ammoniac, de concentrations respec-
tives après mélange c = 10−2 mol · L−1 et 2c. On donne pKa1(CH3COOH/CH3COO−) = 4,8 et pKa2(NH+

4 /NH3) =
9,2.

(a) Écrire l’équation de la réaction qui a lieu. Exprimer sa constante d’équilibre K◦ en fonction de Ka1 et Ka2 et
la calculer numériquement.

(b) Déterminer les différentes concentrations à l’équilibre, en faisant les approximations qui s’imposent.
(c) En déduire le pH de la solution.

Éléments de réponse : (a) L’équation de la réaction s’écrit

CH3COOH + NH3 = CH3COO− + NH+
4 .

Raisonnons sur la loi d’action des masses pour exprimer la constante d’équilibre,

K◦ = [CH3COO−] × [NH+
4 ]

[CH3COOH] × [NH3] × [H3O+]
[H3O+]

= Ka1
Ka2

= 10pKa2−pKa1 = 104

On peut donc supposer la réaction quasi-totale.
(b) Le tableau d’avancement peut s’écrire en termes des concentrations :
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CH3COOH + NH3 = CH3COO– + NH+
4

initial c 2c 0 0
équilibre c − x = ε ≃ 0 2c − x ≃ c x ≃ c x ≃ c

La concentration ε du réactif limitant se détermine avec la LAM,

c2

ε c
= K◦ d’où ε = c2

K◦ = 10−8 mol · L−1 .

On vérifie que ε est bien négligeable devant les autres concentrations conformément à l’hypothèse.
(c) Le pH s’obtient à partir de la constante d’acidité du couple NH+

4 /NH3,

[NH3][H3O+]
[NH+

4 ]
= c [H3O+]

c
= Ka2 d’où pH = pKa2 = 9,2 .

Il est bien sûr équivalent d’utiliser la relation d’Henderson,

pH = pKa2 + log [NH3]
[NH+

4 ]
= pKa2 .

R3.5 - On mélange V = 100 mL d’une solution de nitrate d’argent AgNO3 de concentration C et le même volume V
d’une solution de chromate de potassium K2CrO4 de même concentration C. Les ions nitrate NO–

3 et potassium K+

sont spectateurs, et on donne le produit de solubilité du chromate d’argent Ag2CrO4 : Ks = 1,3 · 10−12.

(a) Écrire l’équation de dissolution du chromate d’argent. Définir le produit de solubilité.
(b) Le précipité se forme-t-il si C = 2 · 10−1 mol · L−1 ?
(c) Même question pour C = 2 · 10−5 mol · L−1.

Éléments de réponse : Par définition, Ks est la constante d’équilibre de la réaction de dissolution
du précipité en ses ions constitutifs, soit ici

Ag2CrO4(s) = 2 Ag+
(aq) + CrO2−

4(aq) .

Pour savoir s’il y a précipitation, on calcule le quotient réactionnel de la réaction de dissolution après
mélange et avant toute réaction, sans oublier la dilution (qui explique les facteurs 2 ci-dessous ...
Vtot = 2V !), et on le compare à la constante d’équilibre pour savoir dans quel sens le système cherche
à évoluer. Ici,

Qr = [CrO2−
4 ]i × [Ag+] 2

i = CV

2V
×

(
CV

2V

)2
= C3

8 .

▷ Pour C = 2 · 10−1 mol · L−1, Qr > Ks donc évolution en sens inverse donc précipitation ;
▷ Pour C = 2 · 10−5 mol · L−1, Qr < Ks donc évolution en sens direct donc pas de précipitation ;

(★) R3.6 - Définir et calculer la solubilité du chromate d’argent Ag2CrO4 dans l’eau pure. On donne le produit de
solubilité du chromate d’argent Ag2CrO4 : Ks = 1,3 · 10−12.

La solubilité est la quantité de matière maximale de solide qu’il est possible de dissoudre par litre
de solution (on l’exprime parfois comme une masse, en multipliant par la masse molaire). Elle est
directement reliée aux concentrations des ions en présence de solide. Le bilan de matière de la réaction
de dissolution à partir de n mol de solide s’écrit :

Ag2CrO4 = 2 Ag+ + CrO2–
4

initial n 0 0
équilibre n − ξ ̸= 0 2ξ ξ

La solubilité est par définition s = ξ/V . Le solide étant présent, on peut appliquer la LAM,

[Ag+]2 [Cr2O2−
4 ] = (2s)2 × s = 4s3 = Ks d’où s = (Ks/4)1/3 = 6,9 · 10−5 mol · L−1 .

R3.7 - On dispose d’une solution acidifiée de sulfate de zinc contenant des ions Zn2+ en concentration C0 =
10−2 mol · L−1. On augmente le pH par ajout progressif d’une solution de soude (dont je rappelle qu’elle contient des
ions HO– ). Déterminer le pH auquel l’hydroxyde de zinc Zn(OH)2 commence à précipiter. On donne pKs = 16,4.
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Éléments de réponse : Équation de dissolution : Zn(OH)2 = Zn2+ + 2 HO–

Au tout début de la précipitation, le solide est présent donc la loi d’action des masses s’applique mais
très peu de solide a été formé donc [Zn2+] ≃ C0. Ainsi,

C0 × [HO−]2 = Ks

L’équilibre d’autoprotolyse de l’eau est atteint également, donc

[HO−] [H3O+] = Ke ,

si bien que

C0K 2
e

[H3O+]2
= Ks d’où [H3O+] =

√
C0Ke

2

Ks
= (10−2−28+16,4)1/2 = 10−6,8 mol · L−1

ou encore
pH = pKe − 1

2pKs − 1
2 log C0 = 6,8 .

Pour s’entraîner

Exercice 1 : Décomposition de l’eau oxygénée PT chimie 2018 | 2 | 2 |

▷ Cinétique chimique.
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Exercice 2 : Mise en solution du sulfure d’ammonium 2 | 2 |

On introduit n = 1,0 mmol de sulfure d’ammonium solide (NH4)2S(s) dans V = 100 mL d’eau. On admet que le
sulfure d’ammonium se dissocie complètement dès qu’il est mis en solution.
Données : pKa1(NH +

4 /NH3) = 9,2 et pKa2(HS−/S2−) = 13,0.
1 - Représenter le diagramme de prédominance des deux couples.
2 - En déduire que la solution de sulfure d’ammonium ne peut pas être un électrolyte contenant les ions NH+

4 et S2– .
Écrire l’équation de la réaction qui a lieu et calculer sa constante d’équilibre.
3 - Calculer alors les concentrations de toutes les espèces en solution.
4 - Déterminer le pH de la solution.

Exercice 3 : Précipitations compétitives 2 | 1

▷ Concentration minimale de précipitation.

On dispose d’une solution contenant les ions Cl– et I– à la même concentration C0 = 1,0 · 10−3 mol · L−1 à
laquelle on ajoute progressivement une solution de nitrate d’argent. Deux précipités peuvent apparaître, AgCl et
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AgI. Les précipitations sont dites compétitives. Elles sont successives si, au moment où la deuxième précipitation
commence, la concentration restante du premier anion est inférieure à 1 % de sa valeur initiale, et simultanées sinon.
Données : Ks(AgCl) = 1,6 · 10−10 et Ks(AgI) = 7,9 · 10−17.
1 - Déterminer la concentration minimale en Ag+ à partir de laquelle se forme chaque précipité. En déduire celui
qui apparaît le premier dans le bécher.
2 - Les précipitations sont-elles successives ou simultanées ?

Exercice 4 : Influence du pH sur la solubilité oral Mines-Ponts | 2 | 2

▷ Solubilité ;
▷ pH de précipitation.

La solubilité de l’hydroxyde ferreux Fe(OH)2 dans l’eau vaut S = 1,5 mg · L−1 à 25 °C.
1 - Calculer le produit de solubilité et le pH à saturation.
2 - Prévoir comment évolue la solubilité dans une solution de soude à 1 · 10−3 mol · L−1, puis la calculer.
Données : masses molaires MFe = 56 g · mol−1 ; MO = 16 g · mol−1 ; MH = 1 g · mol−1.

Exercice 5 : Précipitation sélective des sulfures métalliques 2 | 2

▷ Précipitations successives.

L’élément soufre existe en solution aqueuse, en particulier dans l’acide sulfhydrique H2S ou dans l’ion sulfure S2– .
Avec les ions sulfures, les cations métalliques forment des composés très peu solubles, ce qui permet de détecter leur
présence en solution. Ce test, dit « des sulfures », a été longtemps utilisé en analyse minérale qualitative.

On considère une solution aqueuse contenant du cuivre, du fer et du nickel sous forme respective d’ions Cu2+,
Fe2+ et Ni2+ dans des concentrations [Cu2+] = [Fe2+] = 1,0 · 10−3 mol · L−1 et [Ni2+] = 1,0 · 10−4 mol · L−1. On fait
barboter dans la solution aqueuse contenant ces ions un courant de sulfure d’hydrogène H2S jusqu’à saturation de la
solution.
Données :
▷ Constantes d’acidité : pKa1(H2S/HS−) = 7,0 et pKa2(HS−/S2−) = 13,0 ;
▷ Produits de solubilité : pKs(NiS) = 24 ; pKs(FeS) = 17 et pKs(CuS) = 35.

1 - On note S = [S2−] + [HS−] + [H2S] la solubilité totale de l’élément soufre dans la solution. En déduire [S2−] en
fonction de S et de [H3O+].

On admet que la saturation de la solution en H2S impose une valeur constante à la solubilité totale du soufre S =
1,0 · 10−1 mol · L−1. Par ailleurs, cela entraîne également que H2S est l’espèce soufrée majoritaire.
2 - Dans quel intervalle se trouve le pH de la solution ? Simplifier en conséquence l’expression de [S2−].
3 - Écrire l’équilibre de solubilité d’un sulfure métallique quelconque MS, M pouvant désigner Cu, Fe ou Ni. En
déduire l’expression du produit de solubilité en fonction des concentrations [M+] et [S2−], puis celle du pKs en
fonction notamment du pH et de pS = − log S.
4 - La précipitation est-elle favorisée à haut ou bas pH ?
5 - Calculer le pH de début de précipitation de chacun des sulfures.
6 - Calculer le pH à partir duquel moins de 1 % des cations métalliques demeurent en solution.
7 - Conclure : comment procéder pour séparer sélectivement les différents cations métalliques de la solution ?

Exercice 6 : Précipitation et redissolution 3 | 2

▷ Critère de précipitation ;
▷ Facteurs d’influence sur la solubilité.
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En solution, les ions argent Ag+ donnent avec les ions sulfite SO2–
3 un précipité blanc de sulfite d’argent Ag2SO3(s)

de produit de solubilité pKs = 13,8. En présence d’un excès d’ions sulfite, ce précipité se redissout par formation de
l’ion Ag(SO3)3–

2(aq). On néglige les propriétés acido-basiques de l’ion sulfite SO2–
3 .

1 - Écrire l’équation de dissolution du précipité Ag2SO3(s) en ses ions constitutifs Ag+ et SO2–
3 . Exprimer sa constante

d’équilibre.
2 - Écrire l’équation de réaction associée à la redissolution du précipité Ag2SO3(s) en ion Ag(SO3)3–

2(aq) en présence
d’un excès d’ions sulfite. Exprimer la constante d’équilibre associée K ′, valant numériquement K ′ = 103,6.

On note s = 1
2

(
[Ag+] + [Ag(SO3)3−

2 ]
)

la solubilité du sulfite d’argent en solution. On représente figure 3 son
évolution obtenue pour une solution contenant une concentration totale en argent c = 1 · 10−1 mol · L−1 en fonction
de log

(
[SO2−

3 ]/c◦)
.

−14 −12 −10 −8 −6 −4 −2 0
log[SO2−

3 ]

−5
−4
−3
−2
−1

0

lo
g(

s)

Figure 3 – Solubilité du sulfite d’argent.

3 - Interpréter qualitativement la courbe obtenue. On raisonnera en considérant qu’on ajoute progressivement une
solution contenant les ions sulfite à une solution contenant initialement uniquement les ions Ag+ à la concentration c.
On dispose de deux flacons contenant

▷ pour l’un, une solution A de sulfite de sodium (2Na+ + SO2−
3 ) de concentration 0,1 mol · L−1 ;

▷ pour l’autre, une solution B de nitrate d’argent (Ag+ + NO−
3 ) à la même concentration 0,1 mol · L−1.

À 10 mL de solution B on ajoute quelques gouttes de solution A. La quantité d’ions sulfite ajoutée est estimée à
1 · 10−7 mol. Il apparaît un trouble blanc dans la solution.
4 - Montrer que le précipité de sulfite d’argent se forme. Calculer sans tenir compte de la redissolution la quantité
de matière de précipité formé et la concentration à l’équilibre des ions Ag+ et SO2–

3 .
5 - On veut pour finir montrer que la redissolution est bien négligeable dans la transformation précédente . Calculer
la concentration en ion Ag(SO3)3–

2 dans la solution. Commenter la valeur trouvée.
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