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@q + H20¢) = H30%@q + CN-@qg)
La constante d’équilibre (il s’agit ici de la constante d’acidité !) s’écrit :

K=K,=10"2?1 <1073

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

RP HCN + H.O = CN- + H30+
Etat initial C, 0 )
EF = Equilibre =~ C, Xeq Xeq
s 2 72 [H3O+]e [CN_]e - xg —
ATéquilibre, on a K, = Q4 = W =107921 = C—: > Xeqg = /KaCq = [CNJeq

AN : [CN7]oq =+/107921x 1,75 = 3,28-107° mol. L1

L’hypotheése selon laquelle la réaction est tres peu avancée est validée car x,, < C,/10

[Hs(z:]eq) _

Le pH al’équilibre est : pH = — log( = —logx,, = 4,48

3. Réaction (1) : HCN@g) + HO (a9 & H:20¢) + CN-@g

K, (acide quiréagit) _ K,(HCN/CN™) _ 107921 — 10479
K4 (base quiréagit) Ke 10~140

(1)K =

La réaction est maintenant quasi-totale. L'intérét d’étre a pH = 12 est de rendre la réaction

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

4. La concentration en ion hydroxyde se calcule a I'aide du produit ionique de I'eau avec

[H30%]eq = 1,00 - 10~ 2mol. L™ : [HO g = [H’Zeocj]zeq = 132 = 1,00 10~2mol. L1

5. Tableau d’avancement :

RP HCN + HO- = CN- + H-0
Etat C,V, mol constante 0 0
initial

EF = EE € constante C,V, mol




10.

On veut une masse de 1,00 kg de KCN soit une quantité de matiere égale a :

m 1,00 -10° _154mol Orn=CV o v -4 _ga;
= 15,4 mo rn=C,V, = =178

M 3914120+ 140

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

ou de base forts ou par dilution.

Diagramme de prédominance relatif aux trois couples acido-basiques de lacide

phosphorique :
HPO,  H,PO,  HPO? PO? pHE

3" 4 2 4
1
T

>
L

Or] 2,107 7,20 12,40 140
11 faut choisir le couple HPO42 (aq) / PO43~(aq) avec un pKas = 12,4 pour préparer une solution

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

L’équilibre en solution aqueuse est : HPO,2- + H.O = PO43~ + H30+

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

pH = pK,3 + log

P03~
= # = 10PH-PKas = 10127124 = 1004 = 0398 = [PO“B_]eq = 0,398 [HP042_]eq
4 log

De plus : [P0,°7] _+[HPO,*"] = 1,00 mol.L™*

1,00
eq 140,398

D'ou [HPO,*7] =0,715mol.L™" et [13043—]eq = 0,285 mol.L!

Pour 1,00 L de solution, il faut 0,285 mol de P0,3 apporté par Na;POy) (donc 0,285 mol de

Na;PO,s)) de masse molaire : M = 164 gmol*d’oum = n M = 46,7 g de NazgPO,)

Il faut 0,715 mol de HPO,*~ apporté par Na,HPO,s) (donc 0,715 mol de Na,HPO,s) de masse
molaire : M =142 gmol*d'oum = nM =102 g de Na-HPO,s)

Protocole de dissolution :
Peser les deux espéces solides dans un sabot de pesée et les introduire dans une fiole jaugée de
1 L a l'aide d’'un entonnoir a solide. Rincer I'entonnoir et le sabot avec de I’eau distillée et verser
cette eau dans la fiole. Ajouter de I'eau distillée jusqu’aux 2/3 du volume et homogénéiser la

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



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

3.

4,

Les especes présentes dans ’eau sont : HCIO (pKa = - log K°; = 7,5) et H;0* (pKa = 0). H;0+ est
un acide fort alors que HCIO est un acide tres faible donc c’est H;0+ qui impose son pH. Il s’agit

donc du pH d’un acide fort.

RP: H;0+* + H.O = H30* + H-.0 K=1
Cette RP ne modifie pas les concentrations initiales donc [H30*]eq = 1,00:10-2 mol /L
d'ou pH =-log[H3;0+] = 2,0.
NB : A ce pH, 'espéce majoritaire est bien HCIO (pH < pK - 1) donc la réaction de HCIO sur I'eau

est bien négligeable.

Le prélevement 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 pHmetre avec une électrode de verre combinée et

une électrode de référence.

Burette graduée
contenant le réactif titrant

H
l Sonde combinée de pH

Bécher
contenant le réactif titré

pH-métre
LJo 60 .s.|_— Asitateur magnétique
PH_rate offset T o avec barreau aimanté

Réaction de titrage : HCIO + HO- = CIO- + H.O

K, (acide quiréagit) K, K,
= ———=——-=-—"-=32-10°
K, (base quiréagit) K, K,

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

e pH initial inférieur a 7,

e début de la courbe arrondi,

¢ domaine d’Henderson avec pH = pK, a la demi-équivalence,

e saut de pH faible car le pK, est assez élevé (pKq = -log (3,2:10-8) = 7,5).



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 a la demi-équivalence.
Courbe n°2 : Pas de domaine d’Henderson, il s’agit du titrage d’un acide fort H;O+ par une
base forte.
Courbe n°4 : arrondi en début de courbe, domaine d’Henderson avec pH = pK. = 4,8 a la demi-

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

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

steechiométriques ce qui correspond au changement de réactif limitant.
Soit ici : nucioi = nHo- = CucioVo = CgVeq = CHclo = CBVeq / Vo
On lit sur la courbe n°3 (méthode des tangentes ou lecture directe) : Veq = 12,0 mL

On en déduit : Cucio = 1,20-102mol/L

AT’équivalence du titrage, les espéces présentes dans le bécher sont : ClO- (pK, = - log K°5 = 7,5)
et H.O (pKa = 0 et 14). Il s’agit du pH d’une base faible.

Ke _ Ke

=—=10"65
Kqa1  K°3

Réaction ;: CIO- + H.O = HCIO + HO- K =

La réaction est supposée peu avancée avec [HCIO]eq = [HO-]eq = et la concentration « initiale »
de CIO-est :
GVo  1,0-1072x 10

Cog = - = 4,5- 1073 mol/L
€47 Yy + Vg 10 + 12 mol/
IR _ xeqz _ -5 N — Ke — ﬁ —
doiK=%C = x,=3810"mol/L Do pH= —log () = - tog (xeq) ~9,6

A ce pH, I'espéce majoritaire est bien ClIO- donc la réaction est bien peu avancée : pH > pKq + 1

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

tres judicieux car peu précis. Ceci est dii au fait que le pKa. du couple HCIO/ClIO- est élevé.

Titrage conductimétrique :

Pour V < Veq: la concentration de Na+ augmente, celle de ClO- A
augmente. Les ions HO- sont négligeables donc la pente de la courbe de
conductivité est proportionnelle a A°(Na+) + A°(C1O-) et est positive.

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

constante. Les ions HO- sont en excés donc la pente de la courbe de
conductivité est proportionnelle a A°(Na+) + A°(HO") et est positive
également mais de valeur plus forte que la premieére partie de la courbe car A°(HO-

) > A°(Cl10-).



| DEUXIEME PARTIE : PHYSIQUE

Exercice n°1 : auto-inflammation ?

Le systéme considéré est le gaz dans le piston. Comme la transformation est rapide, elle peut étre considérée
comme adiabatique. Aucune hypothése n’est envisageable sur la température et la pression.

Le gaz est modélisé par le gaz parfait.

@ Par définition,
v F .
Wy = fVIF —PexedV = _?O(VF = V) = —Fo(zp — 2/) SOltm

E Le 1¢r principe de la thermodynamique s’écrit

AU = Fyh = Cv(Tr —T1),
leI P Joule
d’onl on déduit finalement

Fy
Tr=Tr+ —h.
F 1+Cv

La température du gaz augmente, alors qu'il n’a re¢cu aucun transfert thermique. Numériquement, en prenant 17 =

20°C on trouve
Tr = 500°C,

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

Résultat de I'expérience : vidéo a visionner a partir de 11hoo, https://www.youtube.com/watch?v=4qe1Ueifekg.

Ce sera aussi I'occasion de parler un peu de science en anglais ;-)

Exercice n°2 : fusion

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

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

2]

> On raisonne sur un systéme composé de la masse mg d’eau chaude et de la masse mo d’eau & température ambiante.
> La transformation étant isobare, on réalise un bilan d’enthalpie.

> On cherche uniquement la température finale, donc on raisonne sur I’ensemble de la transformation.
> La transformation est adiabatique et sans travail, done

AH = 0.
T
ler P

> Par additivité, ’enthalpie d’un systéme composé est égale a la somme des enthalpies des sous-systémes, d’oti on
déduit que c’est également vrai pour les variations. Ainsi,

AH ? AHeay chaude + AHeau froide ? mUC(Tl,th - Tch) + mOC(Tl,th - Tamb)

additivité Joule

> Conclusion : par identification,

i Teh + Tam o
0 =mﬂ‘e(Tlgth - Tch) +mﬁ‘e(T1,th - Tamb) d’ott Tl,th = % =35°C.



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

E Le raisonnement est identique a la question précédente, si ce n’est qu’il faut cette fois inclure le calorimetre dans
le systéme, en le supposant initialement & température ambiante. Le bilan enthalpique s’écrit désormais

AH ? 0 ? mOC(Tl - Tch) + mOC(TI - Tamb) + [J:C(Tl - Tamb)
ler P Joule  eau ;l:aude eau 1{";oide calorﬁétre

ce qui donne

_ _mo(Ty = Ten) + mo(T1 — Tamb) Teh + Tamb — 2T

soit = mop =256g.
T]. - Tamb K T]. - Tamb 0 &

Pour que le glagon soit de fagon certaine & 0°C, il faut qu’il soit directement extrait d’un systéme dans lequel
les phases liquide et solide coexistent, d’ou l'intérét de le faire fondre partiellement. Le sécher est une précaution

qui permet de garantir que I'on ajoute que de la glace et pas d’eau liquide au calorimétre.

[5]

> On raisonne sur un systéme composé de la masse équivalente d’eau 2mg + p initialement & la température T et
du glagon de masse m

> La transformation étant isobare, on réalise un bilan d’enthalpie.

> On ne s’intéresse qu’aux états initial et final, donc on raisonne sur 1’ensemble de la transformation.

> La transformation est adiabatique et sans travail, donc

AH ? 0.
ler P

> L’eau initialement liquide ne fait que se refroidir, alors que le glagon fond puis se réchauffe. Par additivité de
I’enthalpie,
AH ? (2mo + p)e(To — Th) +m Agush + me(Ta — Thus)

. v
transf eau+calo glagon

> Conclusion : par identification,

(2mo + p)c(Tz — T1) + m Agysh + me(Ty — Thys) =0

ce qui conduit &

me(Ty — Ths) — (2mo + p)e(T2 — Th)
m

Afush = -

=3,3-102kJ - kg™!.

Exercice n°3 : cycle de Lenoir

La description du cycle donne le volume et la pression au point @ :
Vs =20 et P3=P.

et comme le systéme est fermé on en déduit

_ PV _ PV

T. =
37 weR  PVA

T = 2T .



La description indique Vo = V;j et To = T3 = 277. La pression P, se déduit ensuite de 1’équation d’état,

noRT» %Tg T3
2 I/Q %Tl 1 T1 1 1
On en conclut finlement :
P2 = 2P1 P3 = Pl
Vé = Vl et V3 = 2V1

Il n’est pas toujours possible de déterminer aussi simplement les coordonnées des points du cycle. Il
est parfois nécessaire de faire intervenir également le premier principe et/ou les lois de Laplace, en
particulier lorsque les transformations sont adiabatiques.

@ D’apres I'équation d’état des gaz parfait, pour une transformation du mélange isotherme & la température 7' =
Ty = cte,
noRTH _ ct_e
v v
Une isotherme d’un gaz parfait dans le diagramme de Watt est donc une hyperbole. Le cycle est représenté figure 1.

PV =noRTj d’ol P =

P

P=2P |-~

Pr=Pyf-------- ®

Figure 1 — Représentation du cycle de Lenoir dans le diagramme de Watt.

@ Procédons a un bilan d’énergie interne au cours de l'étape 1-2,

TLUR
v—1

nUR
v—1

(T2 - Tl) soit Qexpl =

QT —-T)) =

. - noR
AUFQexpl'l‘ 0 ?7_1 Tl

ler P iso-V Gp

et en réutilisant ’équation d’état d’un gaz parfait

%
Qexp] - N — 1 .




Le travail fourni est 'opposé du travail recu et vaut donc

Wn =+ PdV + PdV + Pdv

12 23 3—1

Ve

5 noRT:

=0+/ M.:1v+f PV
Va V 3—1

Vi dv Vi
= ngRT, f ? + P / dv
Va Vs

=ngRT:1n E + P (V1 - V3)
Va
=2ngRT 1 1In2 — P,V

et en utilisant une derniére fois I'équation d’état des gaz parfaits,

(W =(2I2-1) PV; .|

Attention a orienter le cycle correctement, et & prendre les bornes des intégrales dans le bon sens. En
particulier, la transformation 3 — 1 demande d’intégrer entre Vs et V.

El On obtient directement

n=(-1)(@2m2-1).|

AN.:[n=0,15 = 15%|
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