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AE 11.1: Al'épreuve du temps

Définir des transformations lentes et rapides.

<//\\\ 72N\
\?// \i‘//
| 1+ -———
Identifier, a partir de données expérimentales des ~ ~
facteurs cinétiques. @ <, @ (e
i e —
Citer les propriétés d’un catalyseur et identifier un iy ~
[~ ~) [~ ~)
catalyseur a partir de données expérimentales. @ (= @ \=/
. —1+4 - —14
Justifier le choix d’un capteur de suivi temporel de ~ ~
5z . s \ ) &
I’évolution d’un systéeme. @ () @ ()
-— = 1+ -— 14

AE 11.2 : Suivi temporel d’'une transformation chimique

Justifier le choix d’un capteur de suivi temporel de

4 . \ /nr\.t\\ //:\\‘
I’évolution d’un systéme. @ (e @ (=)

A partir de données expérimentales, déterminer une ~ A~
vitesse volumique de disparition d’un réactif, une @ (=) @ ()
vitesse volumique d’apparition d’un produit ou un -— —+ .— ——4
temps de demi-réaction.

Identifier, a partir de données expérimentales, si o y
I’évolution d’une concentration suit ou non une loi de @ (=) @ (=)
vitesse d’ordre 1 - — ——+ -— —+




Pour une réaction d’équationaA+bB —cC+dD:

Sil’énoncé demande de... m

Déterminer un temps
de demi-réaction.

OEx.6p.85
Identifier le réactif limitant A (ou le produit C) dont on suit I'évolution.
Déterminer la concentration initiale [A] , de A (ou la concentration maximale [C] ., de C).

Déterminer la durée t, nécessaire pour que la concentration atteigne la moitié de I'une ou
I'autre de ces valeurs.

A partir d'une courbe, déterminer
une vitesse v 1 d’apparition ou

de disparition a une datet ,
donnée.

OEx.8p.85
Sur la courbe donnant, en fonction du temps t, la concentration C de I'espéce dont on suit
I’évolution :

Tracer la tangente a la courbe au point (f; C;).

Exprimer le coefficient directeur m de cette tangente.

En déduire la valeur de v, :

* v, =-m s'il s'agit d'une vitesse de disparition d’'un réactif ;
* v, =m s'il s’agit d’une vitesse d'apparition d’'un produit.

Identifier si une réaction est ou
non d’ordre 1 par rapport au
réactif A (B étant en large excés).

| Aretenir|

récisée,
LP

» Soient une fonction f dérivable en un rée| a et le point A de coordonnées (a ; f(a)).
La tangente a [a courbe représentative de f au point A d'abscisse a est la droite
passant par A et de coefficient directeur f*(a).

* En physique-chimie, le coefficient directeur de |a tangente posséde une unité qui doit étre

OFEx.10p.86

Méthode 1

Déterminer la durée t,, () pour différentes valeurs de [A]

Vérifier que t, est indépendant de la concentration initiale [§Hu réactif A.

Méthode 2

Tracer, en fonction de [A], la vitesse volumique de disparition de A ou celle d’apparition

de C ((Z2).

Vérifier que ces vitesses volumiques sont proportionnelles a la concentration [A]
de I'espéce A au cours du temps.

Méthode 3

Modéliser I’évolution de la concentration [A]au cours du temps pour vérifier que la
concentration obéit a une loi exponentielle du type [AF [A]o X exp(—k X t).




Cbté maths Cté physique @ chimie

On considére la fonction f définie sur R parf(x)=x 2+x+1.  Un médicament est administré a un patient. La courbe

Sa représentation graphique est donnée ci-dessous : suivante indique [a concentration C du médicament dans
_ le sang au cours du temps.
\ / y / “Cl(mg"."]

\ 1/ iy
] | |

. | \

R/ N

) ol 1 ; 1 | \\
\ g

» Déterminer, par (e calcul puis graphiquement, (a valeur 0 T T T T

du coefficient directeur de la tangente a la courbe au | Estimer graphiquement la valeur de la vitesse d'élimi-

point d’abscisse x = 1. dC
nation (de disparition) v(t) = - ¢ du médicament, 4 la

| Méthode | datet=20h.

» La valeur du coefficient directeur de [a tangente a la
courbe au point d'abscisse x =1 est égale a f*(1) :

fl)=2x+1; *Aladatet=20 h.% est égal au coefficient directeur
done f(1)=2x1+1=3, de la tangente 4 [a courbe au point d’abscisse t = 2,0 h:
On peut retrouver graphiquement ed yo=-dC__-20mgl * _ 13mgl h
cette valeur sur e schéma ci-contre. 3 27 dt 15h ]
Le coefficient directeur m de la Clmad-1] '
tangente i la courbe au point A5 g4
d’abg:issc x=1est: \\L A\ .
m= T =3, o ; B : .....
-2 mg'l.“v
T~
N ARE h\ S~ ]

0 i 1 L] ] 'l(h')

https://www.youtube.com/watch?v=Jsnwg6SmWC8
Vidéo : Bilan de cours sur la modélisation macroscopique
de I’évolution d’un systeme (Stella)




(surligner les étapes réalisées)

A faire apres I’AE 11.1 : A I'épreuve du temps

Lire la correction de I’AE 11.1
Etudier la partie A du cours

Exercices d’application : 2-3-4-5 p 84

o Les facteurs cinétiques

(2) Justifier une méthode expérimentale

| Exploiter un graphique
On suit I'évolution de la concentration en diiode de quatre
mélanges réactionnels (A, B, C et D) lors de la réaction
entre le peroxyde d'hydrogéne kD, (aq), les ions iodure
I"(aq) et les ions hydrogéne H(aq). L'équation s’écrit :

H,0;(aq)+2 "(aq) + 2 H' (aq) — I,(aq) + 2 H,0(¢)
Le diiode est la seule espéce colorée,

Les quantités initiales des réactifs dans les mélanges
réactionnels de volumes égaux sont données ci-dessous:

Mélange A B C D
(1) (romol) 2 i T 2
mHO)(mme) 020 020 010 | 020
ma(H") (mmol) 20 20 0 | 10

Pour chaque mélange, on trace I'évolution de la concen-
tration en diiode au cours du temps :

4 (1) (mmol-L-)

tix 103s)
o U T T »
02 04 06 08 1 12
1. Justifier 'utilisation d’un spectrophotométre pour
suivre I"évolution de la concentration en diiode dans
les mélanges.
2. En comparant les courbes deux a deux, montrer 'in-

fluence de la concentration sur la rapidité d'évolution
d’un systéme.

E) Déterminer des facteurs cinétiques
| Exploiter des résultats.

Laréaction des ions peroxodisulfate ;™ (aq) avec les
ions lodure I'(aq) a pour équation :

5,07 (aq) +2 I (aq) = I,(aq) + 2 50} "(aq)
On réalise deux expériences / et B avec deux mélanges
initiaux identiques. L'expérience A est réalisée a 20 °C
alors que I'expérience B est réalisée 2 35 °C. Aufureta
mesure que le systéme évolue, on détermine la quantité
de diiode n(L,) formé pendant des durées égales At

At, de At, de At de

| 0as0s  60a120s 1202180s
A n(ly) (mmel) 30 23 19
B n(ly) (mmol) 45 30 20

1. Montrer le réle de la concentration des réactifs sur
la rapidité d’'évolution d'un systéme.

2. Montrer leréle de la température sur la cinétique de
cette réaction.

&Etudlcr I'influence d'un catalyseur
| Exploiter des graphiques
Larhodamine, utilisée comme colorant dans I'industrie du
papier, doit étre éliminée des effluents industriels, Pour
étudier sa photo-dégradation en présence d'un catalyseur,
le dioxyde de titane, on expose a la lumiére une solution
de rhodamine. On reléve I'absorbance A de la solution au

cours du temps. Sur le graphique ci-dessous, le f‘PPOé—

représente le rapport entre I'absorbance A muurée et
I"absorbance 4, de la solution
avant I'exposition & la lumiére,

1. Justifier a l'aide du 4q.
graphique que le dioxyde de
titane est bien un catalyseur
et non un réactif. 60

2. Déterminer l'influence 4 |
de la concentration en cata-
lyseur sur la cinétique de la
réaction.

pA Concentration en
A ™ dioxyde de titane

— 00gl
- 0,1gi!
— 05glL”




) exploiter des informations sur la catalyse

ai iter Pinformati
| Extraire et exploiter Vinformation. p La chambre a P'Omb

p La découverte de la catalyse ‘
Le procédé des chambres A plomb est le procédé

historique de production industrielle de I'acide
sulfurique. Introduit par John ROEBUCK en 1746,
il met en ceuvre une réaction d'équation :

SO, += 02 + H,0— H,S0,
CLEMENT et DESORMES, son

beau-pére. C'est en 1806, Laréaction est plus rapide en présence d'oxydes
dans une note a I'lnstitut . Nicolas Cutment d’azote. Ces derniers sont continuellement

« Le mot « catalyse » fut créé
par BERZELIUS. C'est pour-
quoi on lui fit 'honneur de
cette découverte, alors qu'elle
est due a deux Francais,

de France 4 propos de la for- (1779-1841) recyclés.
mation de l'acide sulfunqu.e @s les chambrfs a D'aprés Société chimique de France.
plomb, que se trouve expliqué pour la premiére
fois le mécanisme catalytique.
D'apres La dé‘m,qud, la :,,,,,y,,. P. Lenay, * Extraire deux informations montrant que les oxydes
dans Cowrrier médical, 29 mai 1938. |  d’azote agissent comme catalyseurs.

A faire apres I’AE 11.2 : Suivi temporel d’une transformation
chimique

Lire les corrections de 'AE 11.2
Etudier la partie B du cours.
Visionner la vidéo du cours « bilan de cours sur la modélisation macroscopique ».

Exercices d’application : 6-7-8-9-10-11 p 84 a 85

Déterminer un temps de demi-réaction
| Exploiter des graphiques.

On trace I'évolution, en fonction du temps, des concentra- . L .
tions d’un mélange réactionnel en ions fer (Il) Fé(aq) et en o EXPIO iter un temps de demi-réaction

ionsargent (I) Ag (aq) au cours de laréaction d’équation: | Exploiter un tableau.
2 Ag'(aq) + Fe(s) — Fe**(aq) + 2 Ag (s) Le tableau suivant donne I’évolution au cours du temps
Le métal fer est en exces. . , . .
el g de la concentration d’une solution en ions permanganate

MnO, (aq) lors de leur réaction avec I'acide oxalique.

t(s) 0 20 40 60 70
[MnO; (ag)](mmol-L~") 2,00 1,92 1,68| 1,40 0,95

t(s) 80 90 100 | 130 180

"0 2 30 40 50 60 t(mim
min
[MnO; (aq)] (mmol-L~") 0,59 0,35 0,15/ 007 0

1. Evaluer la durée ¢ de la réaction.
2. a. Déterminer, par deux méthodes différentes, le  * Donner un encadrement du temps de demi-réaction,

temps de demi-réaction, £,. Utiliser le réflexe ) puis le comparer a la durée de réaction.
b. Le comparer a la durée de réaction,¢ . J




(8) Déterminer une vitesse d’apparition
- | Exploiter un graphique.
On trace I'évolution temporelle de la concentration en
diode L, (aq), [l,] =f(t), lors de la réaction entre les ions
iodure I'(aq) et le peroxyde d’hydrogéne KO, (aq).
L’équation s’écrit :

21 (aq) + H,0,(aq) + 2 H'(aq) > |, (aq) + 2 H,0(¢)
* Déterminer graphiquement les vitesses volumiques
d’apparition du diiode a { = 0 min et t, = 10 min, puis
conclure.

411,] (mmolL-Y)

6,0

€) Déterminer une vitesse de disparition

| Faire preuve d’esprit critique et argumenter.
En solution dans le tétrachlorométhane, le pentaoxyde de
diazote N,O, se décompose lentement en dioxygéne ©
et en dioxyde d’azote NQ. On suit I'évolution temporelle

de la concentration en NO; de la solution :
407 t (min) 0
[N,O5] (mmol-L"") 250 210 17

5 10|20 30 40 50 60
125 89 62 43 31

204 1. Ecrire I'équation de la réaction.

I =
30 t(min)

(10) Veérifier un ordre de réaction (1)
| Exploiter des mesures & I'aide d'un tableur.

On étudie la décomposition du pentaoxyde de diazote)® .
¢ (min) |0 5 10 20 30 40 50 60
[N,Os].(nmol'l.") 1250 210 176 125 89 62 43 31

1. Recopier les données expérimentales dans un tableur,
puis calculer la valeur de la vitesse de disparition du
pentaoxyde de diazote aux différentes dates du tableau.

2. Tracer le graphe de I'évolution de la vitesse en fonction
de la concentration [NOg]..

3. Vérifier que la réaction est d'ordre 1 par rapport au
pentaoxyde de diazote, Utiliser le réflexe €)

m Vérifier un ordre de réaction (2)

| Exploiter un graphique
A 25 °C, on étudie la Concentration en As (1ll)
réaction de I'arsenic (Ill) 025 (molL )
avec le peroxyde d’hy-
drogéne en large excés.
On trace |'évolution
temporelle de la concen-
tration en arsenic (lll) de
deux solutions A et B de T~
concentrations initiales 9" 5 25 30 40 5? i
différentes en arsenic (Ill). "

1. Déterminer les temps de demi-réaction.

2. Vérifier que la réaction est d'ordre 1 par rapport a
I'arsenic (III).

2. Déterminer, a partir du tableau puis graphiquement,
les vitesses volumiques de disparition du pentaoxyde de
diazoteat, =5 min.

3. Expliquer les écarts éventuels constatés.

@ Déterminer la valeur d'une dérivée

En milieu acide, le peroxyde d’hydrogéne §O, (aq)
réagit avec les ions iodure(aq) selon la réaction
d’équation:

H,0,(aq) + 21" (aq) +2 H" (aq) = 1, (aq) + 2 H,0 (¢)
On trace:

~|"évolution de la concentration ¢ en diiode de la solution
en fonction du temps (courbe en rouge) ;

- latangente a cette courbe au point d'abscisse 0 (droite
verte):

e (mmol L")

t—t—r—t—t—tr—r)
t(min)

1. Déterminer graphiquement la vitesse d'apparition
du diiode a l'instant t = 0 min.

2. Pourt € [0; 7], on modélise la concentration ¢ par
la fonction :

()= &y (-4+10¢+100)

Exprimerc’(t), puis valider la réponse donnée a la ques-
tion 1.
D'aprés Déclic Mathématiques, T, Hachette, 2019.



1 Exercice résolu 4[Hz0a], (mokL")
18,0 x10-2
Décomposition de |'eau oxygénée T 1T
| Mobiliser et organiser ses connaissances ; exploiter un graphique. . Courbé 1-
D’apres Baccalauréat. — Courbe 2
On étudie la décomposition au cours du temps, en présence d'un catalyseur, de deux i
solutions de concentrations initiales différentes en peroxyde d’hydrogeng (aq) \
(courbes 1 et 2). 9.0x102 A————
1. Déterminer sil’évolution de la concentration [J@,], suit ou non une loi de vitesse \\ <
d’ordre 1. S\ [
2. Déterminer graphiquement la vitesse de disparition du peroxyde d’hydrogéne a la \
date t = 20 min (courbe 2). 2 1
(Solution rédigée ) 0 10 50 t(min)
* On utilise le GEE1). 1. Le réactif limitant est le peroxyde d’hydrogeéne puisque sa concentration e:
o o nulle a Iétat final. On en déduit graphiquement :
Identification du réactif
limitant Pour la courbe 1 : [H0,],=18,0X 102 mol - L,
Pour la courbe 2 : [HO,],=9,0X 1072 mol - L™".
Détermination de la
concentration initiale Pour chaque évolution, on en déduit graphiquement (voir courbe page suivante
du réactif limitant les mémes temps de demi-réaction :t =6 min.
Détermination graphique
det,,
*Onutilisele Les temps de demi-réaction étant les mémes, laréactionestdoncd’ordre1
Méthode1 parrapportaH  ,0,.
4 [H,0,]; (mol-L-1)
sterminati . . 180x10-24 RS S
See;::nr;'_':éitc'%ieswmps 2. On trace [a tangente a la courbe 2 & T
t = 20 min. On choisit deux points A et B .
—Courbe1
Comparaisondest  , sur la tangente. - — Courbe2
Le coefficient directeur s’exprime par : | ‘ ‘
*Onutilisele _ [H 20 2]A -[H 20 2]3 \
m= =1 901021
Tracédelatangente (2,4 % 1?)-2 E O) molL 1 A\ [
- \i\
) - (10 - 30) min \
Expressionducoefficient m=-1,2x10 3 molL ! 'min 45x102 [\ \
directeur \! \\
La valeur de [a vitesse de disparition s’en AHOIANSN. |
Calculdelavitesse déduit : k »
dedisparition Otwio At B 50 t(min)
\ P Vip=m=£2x%0 “3mol-L ~"-min "




ll,'.

€D Les facteurs cinétiques 5@ B

Si erreur, revoir § 1p. 77

1. Généralement, |'évolution d'un systéme le volume du systéme la concentration
est d’autant plus rapide que : du solvant est ajouts. chimique augmente.  des réactifs augmente.
, P augmente la vitesse diminue la vitesse n‘a pas d'influence
:;?eé':er'a:‘mu: :t' une Sévation de disparition de disparition sur la vitesse de
pe ' d’un réactif. d‘un réactif. disparition d'un réactif.
est un ringage désigne . .
3. Latrempe: du mélange un refroidissement n‘;":‘t . ivoi g
réactionnel, brutal du systéme. Y
. augmente la vitesse de figure dans |'équation  est présent en fin
e U catmiysenr ; disparition d'un réactif.  d’une réaction. de réaction.
5. La catalyse est hétérogéne quand dans des phases .
les réactifs et le catalyseur sont : dans la méme phase. différentes. solides.
\c' "r,‘“
€3 La vitesse d'évolution d'un systéme 3 Slorrow, revolr §2p.78
6. On considére la réaction d'équation :
21" (aq) +H,0, (aq) + 2 H*(aq) .
1 _d[l
S2HOO+h) =S | =T = 8]
La vitesse volumique d’apparition du diiode est
donnée par :
la durée nécessaire & la la durée nécessairedla lamoitié du temps
7. Le temps de demi-réaction est : disparition de la moitié disparition de la moitié nécessaire pour que la
des réactifs. du réactif limitant.  réaction soit terminée.
8. h Concentrati
d-ciun::,g;:‘:g;ré. du 'Mﬂl‘i’f.itmmi?ml la vitesse initiale de
sente les évolutions :Ii.is?arlﬁo:‘:u l'é.lC::f le temps de demi-
au cours du temps de la courbe verte traduit ;ma':?:' e l::::::bc réaction est plus
la concentration en I'évolution d'une v:'te est supérieure  T2iDl€ pour le systéme
réactif limitant lors réaction catalysée. | V3= SHPTERITE dontlévolution est
d’une réaction catalysée . ir del be représentée en rouge,
etd’'uneréactionnon 4 ™ & partir ds fa cour
catalysée. rouge.
9. L'évolution d'un systéme chimique peut ) )
étre considérée comme terminée au bout d dau temps é:::x f?is letemps & pl‘;m:urs fols le temps
d’une durée égale : e demi-réaction. emi-réaction. e demi-réaction.
<& Ng,

S A)E
€D Laloi de vitessed'ordre 1 3@3—

Soit la réaction d'équation :

10. En solution diluée, si la réaction est [S,O,'L

d’ordre 1 par rapporta$ Nora (aq): = [Szo,'], x exp(—k x t)
11. En solution diluée, si la réaction est dépend
d’ordre 1 par rapport a $ ;03 (aq), le temps de la concentration

de demi-réactiont ,, : initiale [SO; ],

S ;05 (aq) + H,0(€) — 2507 (aq) +3- 0,(g) + 2 H' (aq)

Vasp($208 ) =k xt

est indépendant
de la concentration

initiale [$0; ..

Sl erreur, revoir§ 3p. 79

v,,,,(s,o.),
=k x[$,05 ),

est tel que:

v,,,,,(s,o"), =

Vasp(S20% Jo

2




La composition d'une canette de soda indique que la boisson contient 35 g de sucre pour 330 mL. Le nom

scientifique du sucre est le saccharose, de formule brute C12H22011. Le saccharose se dégrade au contact de I'eau
pour former deux autres sucres, le fructose et le glucose, chacun de formule CeH120s.

Temps t (s) 0 0,5 x 108 1,0 x 108 2,0 x 108 2,5 x 108
Concentration en fructose
[CsH120¢] (mol.L") 0 7.6 x102 1,3x10" 2,1x10" 2,3x10"

1. Donner I'équation de dégradation de la réaction du saccharose avec l'eau.

2. Calculer la quantité de saccharose dans une canette. En déduire la concentration finale en fructose.
3. Tracer le graphique représentant I'évolution de la concentration de fructose au cours du temps.

4. A partir de la concentration finale en fructose, déterminer le temps de demi-réaction tis.

On suit I'évolution de la concentration en diiode de quatre mélanges réactionnels (A,B,C et D) lors de la réaction
entre le peroxyde d’hydrogéne Hz02(aq), les ions iodure I'(aq) et les ions hydrogéne H*(aq). L'équation s'écrit :

H202(aq) + 2 I(aq) + 2 H*(aq) — Iz(aq) + 2 H20(l) 4 0121 (mmol-L~7)

Le diiode est la seule espéce colorée. ‘T Af/_——-
5

Les quantités initiales des réactifs dans les mélanges
réactionnels de volumes égaux sont données ci-dessous :

Mélange A B C D :

no(I") (mmol) 2 1 1 2

no(H202) (mmol) 0,20 | 0,20 | 0,10 | 0,20 _
no(H*) (mmol) 20 20 20 10 t(x 1'03 s)

° @ o4 06 08 1 12
1. Justifier I'utilisation d’'un spectrophotomeétre pour suivre I'évolution de la concentration en diiode dans les

mélanges.
2. En comparant les courbes deux a deux, montrer l'influence de la concentration sur la rapidité d'évolution d'un
systéme.

Lors de la décomposition de l'iodure d’hydrogéne HI(g), il se forme du diiode I2(g) de couleur violette et du
dihydrogéne Hz(g). La décomposition a 1000 K de l'iodure d'hydrogéne HI(g) est étudiée et on représente la
concentration en diiode 1,(g) formé, c'est-a-dire la quantité de diiode par unité de volume de gaz, sur le graphique
ci-dessous.

4 Concentration [1.] (mol-L )

1,004 1.Proposer une méthode de suivi
expérimental de la concentration en diiode
0,754 12(g).
2. Déterminer la concentration finale en
0,50 ' diiode.
0254 3. En déduire la concentration initiale en
’ iodure d’hydrogéne.
0 I ! ! ! ~»  4.Déterminer le temps de demi-réaction ti..
0 1 2 3 4 5

Tempst(s)



On se propose d'étudier la cinétique de la réaction entre I'eau oxygénée H:O: et les ions iodure |~ en milieu acide.
Les couples oxydant/réducteur mis en jeu sont : H,O, (aq) / H,O (I ) et l(aq) / I - (aq).
L'équation de la réaction est : H:20: (aq) + 21~ (aq) + 2 H'(aq) = 2 H:O (1) + I2(aq).

Parmi les espéces chimiques présentes dans le systéme, seul le diiode I, est coloré.
1. Expliquer pourquoi on peut utiliser un spectrophotométre pour suivre I'évolution de la transformation.
2. Compléter le tableau descriptif de I'évolution du systéme :

Equation de la réaction HO,(aq) + 217(aq) + 2H(aq) = 2HO(/) + I (aq)
Etat initial (mol) 0 2,5x10* 1,5x10°% exces exces 0
Etat final (mol) X excés exces

Les mesures effectuées avec le spectrophotomeétre, réglé a la longueur d'onde A = 580 nm, permettent de tracer

la courbe représentant I'évolution de I'avancement x de la réaction en fonction du temps : x = f(t).

x (en mol)4
: i : | ' . .
e ===t posest
25 x 10 B "b—'-""“"F—"’_—
---F----i M E .
2,0 x 107 -mgm=mmi-==- +;-/ b :
/ 4 e
15 x 107 p-==-t A S
N |
..... I H - K-
' |
10 x 107 [~ mmpemhe- 1
: :
T T
05x 10* H---+ b B
S — SO T T E—
: H ' '
ol " 160 320 480 640 800 960 t(ens)

3. Déduire de la courbe la valeur de I'avancement final.

4. Déterminer I'avancement maximal, puis le taux d'avancement final. La transformation peut-elle étre

considérée comme totale ?
5. Définir de maniére générale le temps de demi-réaction.
6. Déterminer graphiquement la valeur numérique du temps de demi-réaction.

7. La vitesse volumique de réaction est définie par larelation: v = e%‘

8. Comment évolue la vitesse de réaction en fonction du temps ? Justifier en utilisant la courbe x = f(t).



Dans le cadre d'un projet pluridisciplinaire sur le théme de la spéléologie, des éléves de terminale doivent faire
I'exploration d'une grotte ou ils risquent de rencontrer des nappes de dioxyde de carbone CO.. Le dioxyde de
carbone est formé par action des eaux de ruissellement acides sur le carbonate de calcium CaCOs présent dans
les roches calcaires. Le professeur de chimie leur propose d'étudier cette réaction.

Données :
- température du laboratoire au moment de I'expérience : 25°C soit T = 298 K
- pression atmosphérique : Py, = 1,020.10°Pa
- loi des gaz parfaits : P.V =n.R.T
- constante des gaz parfaits : R = 8,31 Sl
- masses molaires atomiques, en g.mol" :M(C) =12 ; M(H) = 1 ; M(O) = 16 ; M(Ca) = 40
M

- densité d'un gaz par rapport a I'air : 29 o0 M est la masse molaire du gaz.

Dans un ballon, on réalise la réaction entre le carbonate de calcium CaCOg et I'acide chlorhydrique (HzO"(aq) +
Cl7(aq)). Le dioxyde de carbone formé est recueilli par déplacement d'eau, dans une éprouvette graduée.

Un éléve verse dans le ballon, un volume Vs = 100 mL d’acide chlorhydrique a 0,1 mol.L"". Aladate t=0s, il
introduit rapidement dans le ballon 2,0 g de carbonate de calcium CaCO3, tandis qu'un camarade déclenche un
chronométre. Les éléves relévent les valeurs du volume Vcoz de dioxyde de carbone dégagé en fonction du
temps. Elles sont reportées dans le tableau ci-dessous. La pression du gaz est égale a la pression
atmosphérique.

t(s) 0 20 40 60 80 100 | 120 | 140 | 160 | 180 | 200 | 220

Veoz (ML) 0 29 49 63 72 79 84 89 93 97 100 | 103

t(s) 240 | 260 | 280 | 300 | 320 | 340 | 360 | 380 | 400 | 420 | 440

Veoz (ML) 106 | 109 | 111 M3 | 116 | 117 | 118 | 119 | 120 | 120 | 121

La réaction chimique étudiée peut étre modélisée par I'équation :
CaCOsp) + 2H3iO%eq — Ca®'(aq) + COzqg + 3H:20

1. Calculer la densité par rapport a 'air du dioxyde de carbone COzq). Dans quelles parties de la grotte ce gaz
est-il susceptible de s'accumuler ?

2. Déterminer les quantités de matiére initiale de chacun des réactifs.

3. Dresser le tableau d'avancement de la réaction. En déduire la valeur x,s, de I'avancement maximum. Quel est
le réactif limitant ?

4. a) Exprimer I'avancement x de la réaction a une date t en fonction de Vcoz, T, Pam et R. Calculer sa valeur
numérique a la date t = 20 s.

b) Calculer le volume maximum de gaz susceptible d'étre recueilli dans les conditions de I'expérience. La
transformation est-elle totale ?

5. Les éléves ont calculé les valeurs de I'avancement x et reporté les résultats sur le graphe donné en annexe (a
rendre avec la copie). Définir le temps de demi réaction ti>. Déterminer graphiquement sa valeur sur I'annexe.

6. La température de la grotte qui doit étre explorée par les éléves est inférieure a 25°C.

a) Quel est I'effet de cet abaissement de température sur la cinétique de la réaction a ladatet=0s ?
b) Tracer, sur I'annexe, I'allure de I'évolution de I'avancement en fonction du temps dans ce cas.
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7. La réaction précédente peut étre suivie en mesurant la conductivité o de la solution en fonction du temps.

a) Faire l'inventaire des ions présents dans la solution. Quel est l'ion spectateur dont la concentration ne
varie pas ?

b) On observe expérimentalement une diminution de la conductivité. Justifier sans calcul ce résultat
connaissant les valeurs des conductivités molaires des ions a 25°C :

A(H:0") = 35,0 mS.m2.mol"
AMCa?') = 12,0 mS.m2mol"’
A(CI) = 7,5 mS.mzmol"*

c) Calculer la conductivité o de la solution a l'instant de datet =0 s.
d) Montrer que la conductivité est reliée a I'avancement x par la relation : o = 4,25 — 580.x
e) Calculer la conductivité de la solution pour la valeur maximale de I'avancement.

ANNEXE

5 0E03 Avancement en fonction du temps

4,5€-03 - ——
40643 - - - — ¥ - ——
35603
3,0E-03 +—
2,503 -
2,0E-03 T
1,5E-03 -
1,0E-03 -
5,0E-04 -
0,0E+00

x en mol

0 100 200 300 400 500
temps en s
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Faire les exercices n° 35 a 43 et les exercices type bac 7, 8, 9.
Compléter la fiche « Compétences Chimie »

Exercice 35 : La réaction des ions peroxodisulfate S;0:*(aq) avec les ions iodure I'(aq) a pour équation :
S:0s%(aq) + 2 I'(aq) = l2(aq) + 2 SO4*(aq)

On réalise deux expériences A et B avec deux mélanges At, de At, de At;de
initiaux identiques. L'expérience A est réalisée a 20°C alors 0a60s 60a2120s 120a180s
que l'expérience B est réalisée a 35°C. Au fur et a mesure n{l,) (mmol) 30 23 19

que le systéme évolue, on détermine la quantité de diiode
n(lz) formé pendant des durées égales At;: B | n(l,) (mmol) 45 30 20
1. Montrer le role de la concentration des réactifs sur la rapidité d'évolution d’'un systéme.

2. Montrer le role de la température sur la cinétique de cette réaction.

Exercice 36 : On suit I'évolution de la concentration en diiode de quatre mélanges réactionnels (A, B, C et D)
lors de la réaction entre le peroxyde d'hydrogéne H:0z(aq), les ions iodure I'(aq) et les ions hydrogéne H'(aq).
L'équation s'écrit : H202(aq) + 2 I'(aq) + 2 H'(aq) — lz(aq) + 2 H20(l)

Le diiode est la seule espéce colorée. ‘Ma'"” 2 B s

Les quantités initiales des réactifs dans les mélanges | "{l"){mmol) 2 1 1 2

réactionnels de volumes égaux sont données ci-contre : ng(H20,) (mmol) 0,20 0,20 0,10 0,20
ng(H") (mmol) 0 | 2 20 10

Pour chaque mélange, on trace I'évolution de la concentration en diiode au cours du temps :
A 1131 (mmol-L-1)

t (x 103s)

J 02 04 06 08 1 12

1. Justifier 'utilisation d’'un spectrophotométre pour suivre I'évolution de la concentration en diiode dans
les mélanges.

2. En comparant les courbes deux a deux, montrer l'influence de la concentration sur la rapidité
d'évolution d'un systéme.

Exercice 37 : La rhodamine, utilisée comme colorant dans l'industrie du papier, AA_ (o) [Concentration en
doit étre éliminée des effluents industriels. Pour étudier sa photo-dégradation en A, dioxyde detitane
présence d'un catalyseur, le dioxyde de titane, on expose a la lumiére une — 00glL™"’
solution de rhodamine. On reléve I'absorbance A de la solution au cours du 007 — 01gl"
temps. Sur le graphique ci-dessous, le rapport _# représente le rapport entre a0 gg | — 03gi™

I'absorbance A mesurée et I'absorbance Ao de la solution avant I'exposition a la

lumiére. =
40-
1. Justifier a 'aide du graphique que le dioxyde de titane est bien un
catalyseur et non un réactif. 20+ h
2. Deéterminer linfluence de la concentration en catalyseur sur la i .'( )>
cinétique de la réaction. 0" 7 2 3 34
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Exercice 38 :

Document A : La découverte de la catalyse.

« Le mot « catalyse » fut créé par Berzelius. C'est pour quoi on lui fit I'hnonneur de cette découverte, alors qu'elle
est due a deux Frangais, Clément et Desormes, son beau-pére. C'est en 1806, dans une note a I'Institut de
France a propos de la formation de I'acide sulfurique dans les chambres a plomb, que se trouve expliqué pour la

premiére fois le mécanisme catalytique. »

Document B : La chambre a plomb. Le procédé des chambres a plomb est le procédé historique de production
industrielle de I'acide sulfurique. Introduit par John Roebuck en 1746, il met en ceuvre une réaction d'équation

2S0; + 0Oz + 2 H0 = 2H2S04
La réaction est plus rapide en présence d'oxydes d'azote. Ces derniers sont continuellement recyclés.

« Extraire deux informations montrant que les oxydes d’azote agissent comme catalyseurs.

4 Fe2*] Ag*]
Exercice 39 : On trace I'évolution, en fonction du temps, des 0,080

concentrations d'un mélange réactionnel en ions fer (ll)

0,060
Fe?'(aq) et en ions argent (1) Ag'(aq) au cours de la réaction
, ; 0,040
d’équation :
2Ag'(aq) + Fe(s) - Fe?*(aq) + 2 Ag(s) Le métal fer %9207

est en excés.

T T T T T U >
0 0 20 30 40 50 60 t(min)
1. Evaluer la durée t de la réaction.

2. Déterminer, par deux méthodes différentes, le temps de demi-réaction, t,..
3. Le comparer a la durée de réaction, t;.

Exercice 40 : En solution dans le tétrachlorométhane, le pentaoxyde de diazote N:Os se décompose lentement

en dioxygéne O: et en dioxyde d'azote NOz. On suit I'évolution temporelle de la concentration en N2Os de la
solution :

t (min) 0 5 10 20 30 40 50 60
[N20s]: (mmol.L") 250 210 176 125 89 62 43 31

1. Ecrire I'équation de la réaction.

2. Déterminer, a partir du tableau puis graphiquement, les vitesses volumiques de disparition du
pentaoxyde de diazote a t; = 5 min.

3. Expliquer les écarts éventuels constatés.

Exercice 41 : On étudie la décomposition du pentaoxyde de diazote N2Os.

t (min) 0 5 10 20 30 40 50 | 60
[N:Os) (mmol.L”) | 250 | 210 | 176 | 125 | 89 62 | 43 31

1. Recopier les données expérimentales dans un tableur, puis calculer la valeur de la vitesse de
disparition du pentaoxyde de diazote aux différentes dates du tableau.

Tracer le graphe de |'évolution de la vitesse en fonction de la concentration [N2Os].
Vérifier que la réaction est d'ordre 1 par rapport au pentaoxyde de diazote.

Lol o
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Exercice 42 : A 25 °C, on étudie la réaction de I'arsenic (I1l) avec le peroxyde

d’hydrogéne en large exces.

On trace I'évolution temporelle de la concentration en arsenic (lll) de deux 45

solutions A et B de concentrations initiales différentes en arsenic (ll1).

1. Déterminer les temps de demi-réaction.
2. Veérifier que la réaction est d'ordre 1 par rapport a I'arsenic (llI).

Exercice 43 : On étudie la décomposition au cours du temps, en
présence d'un catalyseur, de deux solutions de concentrations initiales
différentes en peroxyde d’hydrogéne H,O,(aq) (courbes 1 et 2).

1. Déterminer si I'évolution de la concentration [HzO2}; suit ou
non une loi de vitesse d'ordre 1.

2. Déterminer graphiquement la vitesse de disparition du
peroxyde d'hydrogéne a la date t = 20 min.

AConcentration en As (lll)
0,254 (molL-") -

0,20

.

0,10

0,05+

Y

0" 10 20 30 40 50
t (min)

“[HzOz]t (mOI-L“)
18,0 x10-24

~—— Courbe 1
——Courbe 2

9,0 x10-2 -

0 10 50 t(min)

TYPE BAC 7 : DEUX ANTISEPTIQUES

Le Lugol et I'eau oxygénée sont deux antiseptiques couramment utilisés. Les indications portées sur deux
flacons de solutions commerciales contenant chacun un de ces antiseptiques sont données dans le tableau ci-

dessous.

Lugol (solution So) eau oxygénée (solution S4)

Usage externe.

Composition : iodine solution (eau iodée) Composition : eau oxygénée stabilisée.

Titre : 10 volumes.
Solution pour application locale.

On se propose dans cet exercice de tracer une courbe d'étalonnage a I'aide d'un spectrophotométre afin d'utiliser

cet appareil pour :
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- déterminer le titre de la solution So de Lugol ; - étudier la cinétique d'une
transformation chimique mettant en jeu I'eau oxygénée.

1. Courbe d’étalonnage du spectrophotomeétre

On dispose de six solutions aqueuses de diiode de concentrations molaires apportées différentes. La mesure
de I'absorbance A de chaque solution a été réalisée avec un spectrophotomeétre UV-visible réglé a la longueur
d'onde O = 500 nm.

Le spectrophotomeétre utilisé admet une gamme de mesures pour I'absorbance de Ay =0 a

Amax = 2,00.

Parmi les espéces chimiques présentes le diiode est la seule espéce qui absorbe a 500 nm. Les résultats
obtenus permettent de tracer la courbe d'étalonnage de la Figure 1.

A

: ‘) ! {8 ! T ' ' !

2.5 e

Figure 1 T SN
g I S ] I - e T O

i I . 3 :
b ey Sy - - - -—
1 1 .

E [1,] (en mol L")

1.1. Justifier, a partir de la courbe d'étalonnage, que les grandeurs portées sur le graphe sont liées par une
relation de la forme A = K[l2].

1.2. On note [lz]max la concentration molaire apportée en diiode au-dela de laquelle I'absorbance d’'une solution

de diiode n'est pas mesurable par le spectrophotométre utilisé ici.
Déterminer graphiquement la valeur de [I;]..x en faisant clairement apparaitre la méthode utilisée sur la Figure

1.

2. Titre du Lugol

Pour déterminer le titre en diiode du Lugol, il est ici nécessaire de diluer dix fois la solution commerciale S,. La
solution obtenue est notée Sy’. Le matériel mis a disposition est le suivant :
- bechers 50 mL, 100 mL, 250 mL ;
- pipettes jaugées 5,0 mL, 10,0 mL, 20,0 mL ; - éprouvettes graduées 10 mL,
20 mL, 100 mL ; - fioles jaugées 100,0 mL, 250,0 mL, 500,0 mL.

2.1. Choisir, sans justification, le matériel nécessaire pour préparer Sy'.

2.2. Sans modifier les réglages du spectrophotomeétre, on mesure I'absorbance de la solution So’ : Aso= 1,00.
2.2.1. Deéterminer graphiquement sur la Figure 1 la concentration molaire apportée en diiode de la solution
So'. On fera clairement apparaitre la méthode graphique utilisée.

2.2.2. Endéduire la concentration molaire apportée c. en diiode du Lugol (solution commerciale So) 2.2.3.
Pourquoi a-t-il été nécessaire de diluer le Lugol (solution commerciale So) ?

3. Etude cinétique d’une transformation chimique mettant en jeu I’eau oxygénée et libérant du diiode

La transformation qui a lieu dans I'étude proposée est modélisée par la réaction dont I'équation d'oxydoréduction
s'écrit : H20z(aq) + 217 (aq) + 2 H:O'(aq) — l(aq) + 4 H20(/)
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La mesure de I'absorbance du diiode présent dans le milieu réactionnel, a longueur d'onde 500 nm, permet de
suivre I'évolution temporelle de la quantité de diiode formé et de réaliser ainsi un suivi cinétique.

A A
La courbe A = f(t) est donnée sur la %
Figure 2. 1.4 B L .
et
2 § 200000 i .
Figure 2 "
igure
9 0,8
[#N. 3
g4 ]
02 ROUR [S 5 _ _ ___ . _3 ]
t(min)
o | »
1 ) ! i
0 5 10 146 20 25

Afin de réaliser ce suivi cinétique :
- on prépare une solution Sz (concentration c:) 10 fois moins concentrée que la solution S
(concentration ¢1) d'eau oxygénée commerciale ;
- on mélange dans un bécher, V = 5,0 mL d'acide sulfurique et V3= 9,0 mL d'une solution aqueuse
d'iodure de potassium, K *(aq) + | (aq) ;
- alinstant de date t; = 0 s, on introduit rapidement, dans ce bécher, un volume V> = 1,0 mL de la
solution Sz d’eau oxygénée H:0: (aq).

Un échantillon du milieu réactionnel est versé dans une cuve que I'on introduit dans le spectrophotomeétre. Dans
les conditions de I'expérience, les ions iodure | “(aq) et les ions oxonium H3O'(aq) sont introduits en excés par
rapport a I'eau oxygénée.

3.1. Définir un oxydant.

3.2. Ecrire les couples oxydant/réducteur mis en jeu dans la réaction étudiée et les demi-équations électroniques
correspondantes.

3.3. Etablissez un tableau d'avancement littéral de la réaction.

3.4. A laide de ce tableau, établir l'expression de I'avancement x(t) de la réaction en fonction de [I,](t), la
concentration molaire en diiode présent dans le milieu réactionnel et de Vit volume du mélange.

3.5. On rappelle que I'absorbance est liée a la concentration molaire volumique du diiode par la relation A = k.[l2].
Donnez I'expression de la vitesse volumique v(t) d'apparition du diiode puis montrez qu'elle peut se mettre
1aa@souslaforme:vit)=_ . .k dt

3.6. On note v, la vitesse volumique d'apparition du diiode a I'instant de date t, = 0 min et v, celle a l'instant de
date t: = 5,0 min.
3.6.1. Parmi les relations données ci-dessous, choisir celle qui convient, en justifiant graphique ment, a
partir de la Figure 2 de
Vo> V4 Vo<W Vo= Vy
3.6.2. Quel facteur cinétique permet d'expliquer cette évolution ?

3.7. Temps de demi-réaction
Définir puis déterminer graphiquement la valeur du temps de demi-réaction t:z en faisant apparaitre clairement
la méthode utilisée surla Figure 2.
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TYPE BAC 8 : SUIVI CINETIQUE ET TRANSFORMATION

Les ions iodure (I) réagissent avec les ions peroxodisulfate (S:05%).

L'équation associée a la réaction s'écrit : 21" (aq) + S208%(aq) — l2aq) + 28047 gy (1)

En présence d'ions iodure, le diiode se transforme en ions triiodure (l:") de couleur brune.

Pour simplifier I'écriture, on raisonnera a partir de I'équation (1) sans tenir compte de la formation des ions
triiodure.

A un instant pris pour origine des dates (t = 0 min), on réalise un mélange réactionnel S a partir d'un volume V;
= 10,0 mL de solution aqueuse d’iodure de potassium (K'(aq + I'iaq)) de concentration molaire en soluté apporté
¢1 =5,0x10"" mol.L"" et d’'un volume V2 = 10,0 mL de solution aqueuse de peroxodisulfate de sodium (2Na*(aq)
+ S,05% aq)) de concentration molaire en soluté apporté c, = 5,010 mol.L".

1. Suivi spectrophotométrique de la transformation chimique.

On souhaite étudier la formation du diiode au cours du temps par spectrophotométrie.

Un prélévement du mélange réactionnel S est introduit rapidement dans la cuve d'un spectrophotométre dont la
longueur d'onde est réglée sur une valeur adaptée a I'absorption par le diiode. On admettra que le diiode est la
seule espéce colorée présente dans le mélange et qu'au cours de I'expérience la température de la solution
reste constante.

Les résultats des mesures d'absorbance en fonction du temps sont rassemblées dans le tableau ci-dessous :
t (min) |1 2 4 6 8 10 12 |14 |16 |18 |20 (30 (40 |50 |60 |90

A 0,08 | 0,13 0,23 |031 039|045 |050 055|059 |062|065|0,74 077 | 079|079 0,79

1.1. La spectrophotométrie est une méthode non destructive pour suivre I'évolution d'un systéme chimique.
Proposer une autre méthode de suivi cinétique non destructive.

1.2. La mesure de I'absorbance A de solutions aqueuses de diiode de différentes concentrations molaires c
montre que A est proportionnelle a c. On détermine le coefficient de proportionnalité k a partir du couple de
valeurs (c = 5,0x10° mol.L"" ; A= 1,70).

1.2.1. Montrer que la valeur du coefficient de proportionnalité k vaut 3,4x10? et préciser son unité.

1.2.2. Montrer, que pour que le mélange réactionnel S réalisé au début de I'étude, la quantité de matiére de

A1)
np()y= (Vi +V2)

diiode formé a l'instant t s'exprime sous la forme : .

1.2.3. Calculer la quantité de matiére de diiode formé a l'instant de date t = 90 min.
1.3. On note x I'avancement de la réaction a l'instant de date t. a cet instant, la quantité de diiode formé est

égale a x. En utilisant les valeurs expérimentales et la relation donnée a la question 1.2.3., on obtient la courbe
traduisant I'évolution de x en fonction du temps ;
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x en pmol

501
*’,,“4»44»% + + + + +

ot

40
304 +
20 -

104

0 v v ’ . - v . .
0 20 40 60 80 100 t en min

On pourrait montrer que la vitesse d'apparition v du diiode peut se mettre sous la forme : v= __tdxou Vs
Vs de
correspond au volume de la solution.

1.3.1. En précisant la méthode utilisée, décrire I'évolution de cette vitesse au cours du temps.

1.3.2. La justifier d'aprés les connaissances du cours.

1.3.3. Donner une méthode qui permettrait d’'obtenir plus rapidement la méme quantité finale de diiode a
partir du méme mélange réactionnel S. Tracez a main levée sur I'annexe une courbe correspondant
a cette cinétique plus rapide.

2. titrage du diiode formé aprés 90 minutes de réaction.

On veut vérifier par un titrage la quantité de matiére de diiode formé a l'instant de date t = 90 min. Pour cela, a
cet instant, on introduit dans un erlenmeyer contenant de I'eau glacée un échantillon de volumeV = 5,0 mL du
mélange réactionnel S. A l'aide d'une solution étalon de thiosulfate de sodium (2Na'iy + S;0:%(sq) de
concentration molaire en soluté apporté ¢' = 2,5%10™ mol.L™, on titre le diiode présent dans I'échantillon en
présence d'un indicateur de fin de réaction. L'équivalence est atteinte pour un volume V't = 9,2 mL. L'équation
associée a la réaction support du titrage est :

I2(aq) + 2S2032-(aq) — 2 |-(aq) + S4062-(aq) 2.1. Représenter sur la copie le
schéma du dispositif de titrage en précisant le nom du matériel et la nature des solutions.
2.2. Définir I'équivalence du titrage.

2.3. Exploitation du titrage.
2.3.1. En exploitant le résultat du titrage, exprimer littéralement en fonction de c' et de
V’e la quantité de matiére de diiode formé, a I'instant de date t = 90 min, dans le mélange
réactionnel décrit au début de I'exercice. Le candidat s'il le souhaite, construire un
tableau d’avancement.

2.3.2. Calculer la valeur de cette quantité de diiode formé. 2.3.3. Cette valeur est-elle

compatible avec celle trouvée au 1.2.3. ?
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3. Etude théorique et bilan comparatif.

3.1. L'équation (1) associée a la réaction entre les ions iodure et les ions peroxodisulfate est rappelée ci-dessous

2l-(aq) + S2082-(aq) = l2(aq) + 2S042aq) (1)

Les couples mis en jeu sont lz(aq)/ l4aq) €t S2082-(sq)/ SO4z-4aq)
A partir des demi-équations retrouver I'équation (1) associée a la réaction.

3.2. La transformation chimique est supposée totale.

3.2.1. En utilisant les données concernant le mélange réactionnel S, a l'instant t = 0 s, défini en introduction
de I'exercice, construire le tableau d’'avancement.

3.2.2. En déduire I'avancement maximal de la réaction et la quantité de matiére maximale en diiode formé.

3.3. On appelle écl:n relatif d'une valeur expérimentale n.«(l2) par rapport a la valeur théorique attendue
exp(12)—nu (12)

n*(FP)
ni(l2) le rapport
Comparer les résultats expérimentaux (questions 1.2.3. et 2.3.2.) au résultat théorique de la question 3.2.2.
Commenter.

TYPE BAC 9 : DISMUTATION DE L’EAU OXYGENEE

L'eau oxygénée commerciale est une solution aqueuse de peroxyde d'hydrogéne utilisée comme désinfectant
pour des plaies, pour |'entretien des lentilles de contact ou comme agent de blanchiment.

Le peroxyde d'hydrogéne (H.O;) intervient dans deux couples oxydant-réducteur : H,O; (3q/H.O, et O; o/H,0,
(aq). Le peroxyde d'hydrogéne est capable dans certaines conditions de réagir sur lui-méme c'est a dire de se
dismuter selon I'équation de réaction suivante :

2 H,0; (aq) — 2 HzO(l) + O, | Reéaction 1

(9)

Cette réaction est lente a température ordinaire mais sa vitesse peut étre augmentée en présence d'un
catalyseur.

Données : Volume molaire des gaz dans les conditions de I'expérience :
Ve 025 L.mol™.

Partie 1 : Etude de la réaction de dismutation

1. Ecrire les deux demi-équations d'oxydoréduction des deux couples auxquels le peroxyde d'hydrogéne
appartient.
2. Construire le tableau d'avancement lié a la réaction n°1.
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Partie 2 : Détermination de la concentration initiale de la solution de peroxyde d'hydrogéne

L'eau oxygénée du commerce se présente en flacons opaques afin d'éviter que la lumiére favorise la
transformation chimique précédente. Le flacon utilisé dans cette étude porte la mention suivante : eau oxygénée
a 10 volumes. Cette indication est appelée le titre de I'eau oxygénée.

Par définition, le titre est le volume de dioxygéne (exprimé en litres) libéré par un litre de solution aqueuse de
peroxyde d'hydrogéne suivant la réaction de dismutation dans les conditions normales de température et de
pression (réaction 1). On considérera, en premiére approximation, que les conditions de |'expérience sont
assimilables aux conditions normales.

Avant de réaliser le suivi cinétique de la réaction de dismutation, on désire vérifier l'indication donnée sur le
flacon concernant le titre de I'eau oxygénée de la solution commerciale utilisée.

1. Calcul de la valeur attendue de la concentration en peroxyde d'hydrogéne.

1.1. Par définition du titre de I'eau oxygénée, quel volume de dioxygéne V(O:) serait libéré par un volume V
= 1,00 L de la solution commerciale au cours de la réaction de dismutation du peroxyde d'hydrogéne ?

1.2. Calculer la quantité de dioxygéne formé au cours de cette transformation.

1.3. La transformation précédente ayant atteint I'avancement maximal xmax , Vérifier que la concentration en
peroxyde d'hydrogéne notée [H20:]i de cette solution commerciale (valeur théoriquement attendue) a
pour valeur : [H202)n = 8,0 x 10 " mol.L™.

2. Détermination de la valeur réelle de la concentration en peroxyde d'hydrogéne.

Pour vérifier la valeur de la concentration précédente, on réalise le titrage d'un volume

Vo = 10,0 mL de cette solution par une solution de permanganate de potassium acidifiée de concentration en
soluté Cy= 2,0 x 10 " mol.L™". Les couples oxydant-réducteur intervenant au cours du titrage sont MnO4”
(8a/Mn?* (aq) €t O2(5/H202aq). Le volume de permanganate de potassium versé pour obtenir I'équivalence est Ve,
=14,6 mL.

L'équation de la réaction de titrage est la suivante :

5 H202 (aq) + 2 MNO4- (aq) + 6 H30+(aq) — 5 O2 () + 2 Mn2+(aq) + 14 H20 | Réaction 2
U}

2.1. L'ion permanganate MnOs™~ (sq) donne une coloration violette aux solutions aqueuses qui le contiennent.
Comment |'équivalence est-elle repérée au cours du titrage ?

2.2. Quelle relation peut-on écrire entre la quantité initiale de peroxyde d'hydrogéne se trouvant dans le
bécher ny(H,0;) et la quantité d'ions permanganate introduits dans le bécher a I'équivalence n.,(MnOy)
?

2.3. Donner |'expression de la concentration en peroxyde d'hydrogéne de la solution commerciale [H20z)ex
en fonction de C;, V, et V.

2.4. Montrer que I'on a : [H20z)exp = 7,3 x 10" mol.L™.

2.5. Comparer a la valeur obtenue a la question 1.3. Les erreurs de manipulation mises a part, comment
peut-on expliquer |'écart de concentration obtenu ?

Partie 3 : Etude cinétique de la dismutation du peroxyde d'hydrogéne

La dismutation du peroxyde d'hydrogéne est une réaction lente mais qui peut étre accélérée en utilisant par
exemple des ions fer Il (Fe*" (aq)) présents dans une solution de chlorure de fer I, un fil de platine ou de la
catalase, enzyme se trouvant dans le sang.

L'équation de Ila réaction associée a cette transformation est donnée dans [lintroduction
(réaction 1).
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1. Donner la définition d'un catalyseur.
2. A quel type de catalyse correspond la catalyse réalisée par un fil de platine ?

La transformation étudiée est catalysée par les ions fer Ill. On mélange 10,0 mL de la solution commerciale
d'eau oxygénée avec 85 mL d'eau. A l'instant t = 0 s, on introduit dans le systéme 5 mL d'une solution de chlorure
de fer

Ml

Au bout d'un temps déterminé, on préléve 10,0 mL du meélange réactionnel que I'on verse dans un bécher d'eau
glacée. On titre alors le contenu du bécher par une solution de permanganate de potassium afin de déterminer
la concentration en peroxyde d'hydrogene se trouvant dans le milieu réactionnel.

On obtient les résultats suivants :

t(min) 0 5 10 20 30 35

[H.02] mol.L™*| 7,30x 102 | 525x10% | 420x102 | 2,35x10% | 1,21x 102 | 0,90 x 102

3. Trace I'évolution de la concentration en peroxyde d’hydrogéne en fonction du temps.
Echelles:  en abscisses 2 cm pour 5 min en

ordonnées 2 cm pour 10 102 mol.L™"

4. En utilisant le tableau d'évolution du systéme, exprimer I'avancement de la transformation x(t) en
fonction de n{(H-0;) quantité de peroxyde d'hydrogéne présent a l'instant t et de no(H20) quantité
initiale de peroxyde d'hydrogéne.

5. La vitesse volumique v de la transformation chimique est définie comme étant le rapport de la
dérivée de I'avancement x(t) en fonction du temps par le volume V du systéme :

V=1 _di—J(1)
vV dt

En utilisant la relation obtenue a la question 4., montrer que cette vitesse v peut étre exprimée par la
relation suivante : v=—1_ ______ d[H202]
2 dt

6. En s'aidant de la relation précédente et de la courbe d'évolution de la concentration en eau
oxygénée en fonction du temps, indiquer comment évolue la vitesse de la transformation chimique
au cours du temps. Expliquer le raisonnement.

7. Comment peut-on expliquer que la vitesse évolue de cette maniére au cours de la transformation

?
8. Donner la définition du temps de demi-réaction ty,.
[H202]o
9. Montrer que lorsque t =ty alors [H20;2] v. = 2 et en déduire graphiquement la valeur de ty,.

10. Si la transformation chimique étudiée avait été réalisée a une température plus élevée, comment
aurait évolué le temps de demi-réaction ? Justifier.

Elle doit contenir le livret « Parcours d’exercices et I’ensemble des exercices faits dans le chapitre, les
fiches de révisions réalisées.

Aprés mes révisions, je me sens dans I'état d’esprit suivant pour aborder le devoir
surveillé :
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