
Correction du DS n°4 Physique-Chimie                       BCPST1  

PREMIERE PARTIE : CHIMIE   

Exercice n°1 : cyanure de potassium  

1. Réaction de HCN avec l’eau :  HCN(aq)  +  H2O()  ⇌  H3O+
(aq)  +  CN–

(aq)  

La constante d’équilibre (il s’agit ici de la constante d’acidité !) s’écrit :  

𝐾 = 𝐾𝐴 = 𝟏𝟎−𝟗,𝟐𝟏 < 𝟏𝟎−𝟑 

2. Tableau d’avancement en supposant la réaction limitée :  

RP HCN + H2O ⇌ CN– + H3O+ 

État initial 𝐶𝑎    0  0 

EF = Equilibre ≈ 𝐶𝑎    𝑥𝑒𝑞  𝑥𝑒𝑞 

 A l’équilibre, on a 𝐾𝐴 = 𝑄é𝑞 =
[H3O+]eq[CN−]eq

[HCN]eq 𝑐°
= 10−9,21 =

𝑥𝑒𝑞
2

𝐶𝑎
      ⇒      𝑥𝑒𝑞 = √𝑲𝑨𝑪𝒂 = [𝐂𝐍−]eq 

 AN :  [CN−]eq = √10−9,21 × 1,75 = 𝟑, 𝟐𝟖 ∙ 𝟏𝟎−𝟓 𝐦𝐨𝐥. 𝐋−𝟏 

L’hypothèse selon laquelle la réaction est très peu avancée est validée car 𝑥𝑒𝑞 < 𝐶𝑎/10 

Le pH à l’équilibre est : pH = − log (
[H3O+]eq

 𝑐°
) = − log 𝑥𝑒𝑞 = 𝟒, 𝟒𝟖  

 

3. Réaction (1) : HCN(aq)  +  HO–
(aq)  ⇌  H2O()  +  CN–

(aq)  

(1) 𝑲′ =
𝑲𝑨 (𝒂𝒄𝒊𝒅𝒆 𝒒𝒖𝒊 𝒓é𝒂𝒈𝒊𝒕)

𝑲𝑨 (𝒃𝒂𝒔𝒆 𝒒𝒖𝒊 𝒓é𝒂𝒈𝒊𝒕)
=

𝑲𝑨(HCN/ 𝐶𝑁− )

𝑲e
=

10−9,21

10−14,0 = 𝟏𝟎𝟒,𝟕𝟗 

La réaction est maintenant quasi-totale. L’intérêt d’être à pH = 12 est de rendre la réaction 

quasi-totale et de produire beaucoup d’ions cyanure. 

 

4. La concentration en ion hydroxyde se calcule à l’aide du produit ionique de l’eau avec 

[H3O+]eq = 1,00 ∙ 10−12mol. L−1 :  [HO−]eq =
𝐾𝑒 𝑐°2

[H3O+]eq
=  

10−14,0

10−12,0
= 𝟏, 𝟎𝟎 ∙ 𝟏𝟎−𝟐𝐦𝐨𝐥. 𝐋−𝟏 

5. Tableau d’avancement : 

 
 
 
 
 
 
 
 

 

  

RP HCN + HO– ⇌ CN– + H2O 

État 

initial 

𝐶𝑎𝑉𝑎 mol  𝑐𝑜𝑛𝑠𝑡𝑎𝑛𝑡𝑒  0  0 

EF = EE 𝜀  𝑐𝑜𝑛𝑠𝑡𝑎𝑛𝑡𝑒  𝐶𝑎𝑉𝑎 mol   



On veut une masse de 1,00 kg de KCN soit une quantité de matière égale à : 

𝑛 =
𝑚

𝑀
=

1,00 ∙ 103

39,1 + 12,0 + 14,0
= 𝟏𝟓, 𝟒 𝐦𝐨𝐥       Or 𝑛 = 𝐶𝑎𝑉𝑎      ⇒   𝑉𝑎 =

𝑛

𝐶𝑎
=

15,4

1,75
= 𝟖, 𝟖 𝐋 

6. Une solution tampon est une solution dont le pH ne varie pas par ajout modéré d’acide 

 ou de base forts ou par dilution. 

7. Diagramme de prédominance relatif aux trois couples acido-basiques de l’acide 

 phosphorique : 

 

Il faut choisir le couple HPO4
2–

(aq) / PO4
3–

(aq) avec un pKa3 = 12,4 pour préparer une solution 

tampon de pH = 12,0 (pKa proche du pH souhaité). 

8. L’équilibre en solution aqueuse est :              HPO4
2– + H2O =  PO4

3– + H3O+ 

 La relation qui relie les deux concentrations est (relation de Henderson) : 

𝐩𝐇 = 𝐩𝑲𝐀𝟑 + 𝐥𝐨𝐠 
[PO𝟒

𝟑−]
eq

[𝐇𝐏𝐎𝟒
𝟐−]

eq

 

   
[PO4

3−]
eq

[HPO4
2−]

eq

= 10pH−p𝐾A3 = 1012−12,4 = 10−0,4 = 0,398   ⇒   [𝐏𝐎𝟒
𝟑−]

eq
= 𝟎, 𝟑𝟗𝟖 [𝐇𝐏𝐎𝟒

𝟐−]
eq

  

De plus : [PO4
3−]

eq
+ [HPO4

2−]
eq

= 1,00 mol. L−1 

D’où    [HPO4
2−]

eq
=

1,00

1+0,398
= 𝟎, 𝟕𝟏𝟓 𝐦𝐨𝐥. 𝐋−𝟏      et       [PO4

3−]
eq

= 𝟎, 𝟐𝟖𝟓  𝐦𝐨𝐥. 𝐋−𝟏 

 

9. Pour 1,00 L de solution, il faut 0,285 mol de PO4
3− apporté par Na3PO4(s) (donc 0,285 mol de 

 Na3PO4(s)) de masse molaire : 𝑀 = 164 g.mol-1 d’où 𝑚 =  𝑛 𝑀 = 46,7 g de Na3PO4(s) 

Il faut 0,715 mol de HPO4
2− apporté par Na2HPO4(s) (donc 0,715 mol de Na2HPO4(s)) de masse 

molaire :  𝑀 = 142 g.mol-1 d’où 𝑚 =  𝑛 𝑀 = 102 g de Na2HPO4(s) 

10. Protocole de dissolution :  

Peser les deux espèces solides dans un sabot de pesée et les introduire dans une fiole jaugée de 

1 L à l’aide d’un entonnoir à solide. Rincer l’entonnoir et le sabot avec de l’eau distillée et verser 

cette eau dans la fiole. Ajouter de l’eau distillée jusqu’aux 2/3 du volume et homogénéiser la 

solution. Ajouter de l’eau distillée jusqu’au trait de jauge et agiter. 
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pH	

0	 14	2,1	 7,2	 12,4	



Exercice n°2 : acido-basicité des espèces dérivées du dichlore  

 

1. Les espèces présentes dans l’eau sont :  HClO (pKa = - log K°3 = 7,5) et H3O+ (pKa = 0). H3O+ est 

un acide fort alors que HClO est un acide très faible donc c’est H3O+ qui impose son pH. Il s’agit 

donc du pH d’un acide fort. 

RP :   H3O+  +  H2O  ⇌  H3O+  +  H2O    𝑲 = 𝟏 

Cette RP ne modifie pas les concentrations initiales donc [H3O+]eq = 1,00∙10-2 mol/L  

d’où     pH = - log [H3O+] = 2,0. 

NB : À ce pH, l’espèce majoritaire est bien HClO (pH < pKa - 1) donc la réaction de HClO sur l’eau 

est bien négligeable. 

2. Le prélèvement de la solution d’acide hypochloreux est réalisé avec une pipette jaugée de 10 

mL. 

Pour réaliser un titrage pHmétrique, il faut une burette graduée, un becher, un agitateur 

magnétique, un barreau aimanté, un pHmètre avec une électrode de verre combinée et 

une électrode de référence. 

 

 

3. Réaction de titrage :    HClO  +  HO–  ⇌  ClO–  +  H2O 

𝐾 =
𝑲𝒂 (𝒂𝒄𝒊𝒅𝒆 𝒒𝒖𝒊 𝒓é𝒂𝒈𝒊𝒕)

𝑲𝒂 (𝒃𝒂𝒔𝒆 𝒒𝒖𝒊 𝒓é𝒂𝒈𝒊𝒕)
=

𝐾𝑎

𝐾𝑒
=

𝐾3
°

𝐾𝑒
= 3,2 ∙ 106 

4. Il s’agit d’un titrage d’un acide faible par une base forte. Les caractéristiques de la courbe de 

titrage sont : 

• pH initial inférieur à 7,  

• début de la courbe arrondi,  

• domaine d’Henderson avec pH = pKa à la demi-équivalence,  

• saut de pH faible car le pKa est assez élevé (pKa = -log (3,2∙10-8) = 7,5).  

Burette graduée
contenant le réactif titrant

Agitateur magnétique 
avec barreau aimanté

Bécher
contenant le réactif titré

pH

Sonde combinée de pH

rate Toffset

pH-mètre



Il s’agit donc de la courbe n°3. 

Courbe n°1 : titrage d’une base faible par un acide fort, car le pH diminue et il y a un 

arrondi en début de courbe avec domaine d’Henderson à la demi-équivalence. 

Courbe n°2 : Pas de domaine d’Henderson, il s’agit du titrage d’un acide fort H3O+ par une 

base forte. 

Courbe n°4 : arrondi en début de courbe, domaine d’Henderson avec pH = pKa = 4,8 à la demi-

équivalence donc il s’agit du titrage d’un acide faible par une base forte. 

5. L’équivalence d’un titrage est atteinte quand les réactifs ont été mélangés dans les proportions 

stœchiométriques ce qui correspond au changement de réactif limitant.  

Soit ici : nHClO i = nHO–     CHClOV0 = CBVeq    CHClO = CBVeq / V0 

On lit sur la courbe n°3 (méthode des tangentes ou lecture directe) :  Veq = 12,0 mL 

On en déduit :   CHClO = 1,20∙10-2 mol/L 

 

6. À l’équivalence du titrage, les espèces présentes dans le bécher sont :  ClO– (pKa = - log K°3 = 7,5) 

et H2O (pKa = 0 et 14). Il s’agit du pH d’une base faible. 

Réaction : ClO–  +  H2O  ⇌  HClO  + HO–         𝐾 =
𝑲𝒆

𝑲𝒂𝟏
=

𝑲𝒆

𝑲°𝟑
= 𝟏𝟎−𝟔,𝟓 

La réaction est supposée peu avancée avec [HClO]eq = [HO–]eq =   et la concentration « initiale » 

de ClO– est : 

 𝐶eq =
𝐶i𝑉0

𝑉0 + 𝑉eq
=

1,0 ∙ 10−2 × 10

10 + 12
= 4,5 ∙ 10−3 mol/L 

d′où 𝐾 =
𝑥𝑒𝑞

𝟐

𝑪eq
      𝑥𝑒𝑞 = 𝟑, 𝟖. 𝟏𝟎−𝟓 mol/L      D’où  pH =  − log (

𝐾e

[HO−]
) = − log (

𝐾e

𝑥𝑒𝑞
) = 𝟗, 𝟔 

À ce pH, l’espèce majoritaire est bien ClO– donc la réaction est bien peu avancée : pH > pKa + 1  

7. L’équivalence est peu visible car le saut n’est pas très grand. Le dosage pHmétrique n’est pas 

très judicieux car peu précis. Ceci est dû au fait que le pKa du couple HClO/ClO– est élevé. 

8. Titrage conductimétrique :  

Pour V < Veq : la concentration de Na+ augmente, celle de ClO– 

augmente. Les ions HO– sont négligeables donc la pente de la courbe de 

conductivité est proportionnelle à °(Na+) + °(ClO–) et est positive. 

Pour V > Veq : la concentration de Na+ augmente, celle de ClO– reste 

constante. Les ions HO– sont en excès donc la pente de la courbe de 

conductivité est proportionnelle à °(Na+) + °(HO–) et est positive 

également mais de valeur plus forte que la première partie de la courbe car °(HO-

) ≫ °(ClO–). 

V

e 



DEUXIEME PARTIE : PHYSIQUE 

Exercice n°1 : auto-inflammation ?  

 

Le gaz est modélisé par le gaz parfait. 

 
𝑊0 = ∫ −𝑃𝑒𝑥𝑡𝑑𝑉 = −

𝐹0

𝑆
(𝑉𝐹 − 𝑉𝐼) = −𝐹0(𝑧𝐹 − 𝑧𝐼)

𝑉𝐹

𝑉𝐼
 soit 𝑊0 = 𝐹0ℎ  

Le 1er principe de la thermodynamique s’écrit  

ce qui est supérieur à la température d’auto-inflammation du coton (407°C). 

Résultat de l’expérience : vidéo à visionner à partir de 11h00, https://www.youtube.com/watch?v=4qe1Ueifekg. 

Ce sera aussi l’occasion de parler un peu de science en anglais ;-) 

Exercice n°2 : fusion  

 
 Un calorimètre est un récipient calorifugé (thermiquement isolé sur toutes ses parois).  

 Les transformations qui s’y déroulent sont adiabatiques et isobares. 

 

 

https://www.youtube.com/watch?v=4qe1Ueifekg


 

 

 
qui permet de garantir que l’on ajoute que de la glace et pas d’eau liquide au calorimètre. 

 

Exercice n°3 : cycle de Lenoir  

 



  

 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 



 

 

A.N. : 𝜂 = 0,15 = 15%  
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