EXERCICES CHAPITRE 7 : SUIVI CINETIQUE D’UNE REACTION CHIMIQUE

Exercice 1:Vérifier un ordre de réaction (2)

A 25 °C, on étudie la réaction de 1’arsenic (IIT) avec le peroxyde Evolution de la concentration en arsenic au cours du temps

d’hydrogene en large exces. On trace 1I’évolution temporelle de la 02004

concentration en arsenic (III) de deux solutions A et B de concen-

trations initiales différentes en arsenic (1II).

1. Déterminer la vitesse de réaction a t=0 pour chaque solution.

2. Proposer un autre facteur cinétique modifiant la vitesse de la
réaction

3. Déterminer les temps de demi-réaction.

4. Vérifier que la réaction est d’ordre 1 par rapport a I’arse-
nic (IH) oone 0 10 20 30 a0 50 60 70

Exercice 2:Déterminer une vitesse d’apparition feme

On trace 1’évolution temporelle de la concentration €n Evolution de la concentration en diiode au cours du temps

diode Lyq [I]=f(t). Pour cela, on fait réagir V, = 50,0 mL d’io-

dure de potassium (K*q + I'.) de concentration molaire Cy = 5

1,0 mol.L"', avec un volume V; = 50,0 mL de solution aqueuse--

d hydrogene H,0,,, de concentration molaire C,;=1,2x1073 E=

mol.L"'. La transformation est suivie a ’aide d’un spectrophoto-

metre, relié a un systeme d’acquisition de données. L’ equatlon 2

entre les ions iodure I, et le peroxyde d’hydrogene H,O,

s'éerit 1 21,y +H,0y, +2H 0> Inat2H,0( | | | ‘ | | ! |

1. Ecrire les demi-équatlons des couples oxydant-réducteur, et ° ’ Y R %
retrouver 1’équation de réaction.

2. Construire un tableau d’avancement et déterminer le réactif limitant.

3. On supposera la réaction totale, donner la valeur de I’avancement maximal X .

4. Justifier I’utilisation du spectrophotometre pour assurer le suivi cinétique de la réaction.

5. Déterminer graphiquement les vitesses volumiques d’apparition du diiode a t;=0 min et t,= 10 min, puis conclure.
6. Déterminer le temps de demi réaction.
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7. Sachant que la solution de 1’équation différentielle est In ( % ) kt , montrer que ¢, 2:111_2

8. Sachant que la solution de 1’équation différentielle pour I, s’écrit In
9. Proposer un ou des moyens permettant de diminuer le temps de demi-réaction.

Exercice 3:Exploiter un temps de demi-réaction
Le graphique suivant donne 1’évolution au cours du temps de la concentration d’une solution en ions manganese
Mn** ) Il est formé par la réaction entre les ions permanganate MnO',,,, avec 1’acide oxalique C,H,O, suivant la ré-

action : 2MnOj g+ 5H, C, 0, (4 +6 H30[,y 2 M}, +10CO,, +14 H, Oy,

1. Retrouver 1’équation de réaction.

On peut montrer que 1’équation différentielle de la réaction pour la concentration du manganése notée par C=[Mn?*']

s’écrit : (;—Ct:+kC =0 . La solution de cette équation est du type C=C,xe

2. Montrer que ’équation C=C,xe

est bien solution de I’équation différentielle.
3. Montrer que la solution C=C,xe  peut s’écrire sous la forme In (% ) kt .

4. Déterminer le temps de demi-réaction, puis le comparer a la durée de réaction.
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5. En partant de la réponse de la question 3, montrer que t,,,= IHTZ .

6. Montrer que I’ordre de la réaction est d’ordre 1 et calculer la constante cinétique k.
7. Justifier que la courbe de suivi cinétique est obtenue par spectrophotometrie.

8. Calculer la concentration en ions permanganate MnO ., et proposer une concentration en acide oxalique afin
qu’il soit en exces.

Donnée : Mn0'4(aq)/Mn2+(aq) N COz(g)/C2H204(aq)

Exercice 4:A La recherche du temps de demi-réaction

Les antiseptiques sont généralement des solutions oxydantes comme celle d’eau oxygénée.

Celle-ci étant susceptible de se décomposer au cours du temps suivante la réaction : 2H,0,;>2 H,0,+ Oy,
L’évolution de la concentration au cours du temps d’une solution peu concentrée d’eau oxygénée est étudiée :
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1. A I’aide du graphe, déterminer la concentration initiale en eau oxygénée et la concentration finale.

2. Indiquer si la transformation est terminée a t= 40 minutes. (justifier)

3. Calculer le temps de demi-réaction.

4. Justifier que la réaction est une réaction cinétique d’ordre 1 par rapport a I’eau oxygénée.

5. La transformation de décomposition de I’eau oxygénée étant lente, indiquer comment la rendre plus rapide.

6. Montrer que la vitesse de disparition de I’eau oxygénée décroit au cours du temps en comparant la vitesse volu-
mique a t =0 min et a t= 40 min.

7. Déterminer le volume de dioxygene produit par la dismutation de V=100 mL de cette eau oxygénée.



CORRECTION

Exercice 1:Vérifier un ordre de réaction
1. la vitesse volumique de I’arsenic As s’écrit :

y=—1 d[ As]
1 dt o
A t,=0, A (0 min ; 0,2 mol.L") et B (26 min ; 0 mmol.L™") E
on calcule la pente de la tangente %
m=2Y =Yo7 Ya_0270_ 55510 mol 1 min”! 5
Ax  xp—x, 26-0 5
donc £
vlz_—ld[AS]:_—l><m1=7,7><10_3mol.L_1'min_1 §
1 dt 1
A t,=0, A (0 min ; 0,1 mol.L ") et B (32 min ; 0 mol.L")
on calcule la pente de la tangente
m,=2Y=Ye"Ya_01=0_ 341073 mol. 17" min™*

CAX xg—x, 0-32

donc

Evolution de la concentration en arsenic au cours du temps
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2. On peut utiliser la température pour influencer la vitesse de la réaction.
3. Par report graphique, on détermine que t;, est de 20 min pour les deux solutions A et B
4. Seules les réactions d’ordre ont un temps de demi réaction indépendant de la concentration initiale.

Exercice 2:Déterminer une vitesse d’apparition

L/ 2 S1,+2e
1. H:0,/H,0  H,0,+2H" +2e” $2H,0
2 +H,0,+2H" SI1,+2H,0
2.

n,=CyXV,=1,0x50%10">=50mmol
Si I est limitant alors
Ny -2Xmax=0
X,, ZEZQZZSmmol
@2 2
L’eau oxygénée H,O, est le réactif limitant
3. X;nx=0,6 mmol.
4. Le suivi spectro est possible, car le diiode I, est la seule es-
pece chimique produisant de la couleur dans la réaction.
21 (sq) +H05(4q+2 Hiq)> Iag+2H,0y
_+1dl1,]

5. la vitesse volumique du diiode I, s’écrit : v T 4
t

A t,=0, A(1 min ;0,4 mmol.L") et B(10 min ;5,8 mmol.L")
on calcule la pente de la tangente
— Ay :yB_.YA :5,8—0,4

N 10-1 =0,60mmol.L "min”" donc
+1 d[Iz] 1 1. -1
=— =—Xm,=0,60mmol .. " min
T g 1T ’

[Is] (mmol. L™1)

6 -

n,=C,XV,=1,2x10 x50 x10">=0,6 mmol
Si H,0, est limitant alors
Ny ~Xmax=0
X =N, =0,6 mmol

Evolution de la concentration en diiode au cours du temps
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A t,=10, A(6 min ;3 mol.L") et B(20 min ;6 mmol.L ")

on calcule la pente de la tangente m,= Ay Yo Ya_6-3 0,21mmol .L "min"' donc
Ax xz—x, 20-6
d| I
v2=+—1 [ 2]=l><m2=0,21 mmol. L™ "min”"
1 dt 1
au cours du temps la vitesse de réaction diminue.
I

6. On détermine t;, pour une lecture graphique de %:g =3mmol.L"' ,soit t;»=6,5 min

In Q) =kt

C
C
1 O =kt
[I ] C n C0/2 1/2
7.at=t,, Ona [[z]zﬂ soit C=—2 donc dans )
2 2 11'1 C()X_ :ktl/z
C
0
In(2|=kt,
In2
tl/ZZT

C=C,xe “
In C=ln(Co>< e_kt)
InC=InC,+Ine
g. InC=InC,—kt
InC—InC,=—kt
—InC+InC,=kt

Co

C =kt

In

9. On doit jouer sur les facteurs cinétiques comme une concentration ou une température plus élevée. Ou ajouter un
catalyseur.

Exercice 3:Exploiter un temps de demi-réaction
CO0,/C,H,0, 5(C,H,0,52C0,+2H" +2e )
MnO, /IMn®*  2(MnO, +8H" +5¢” SMn’* +4H,0)

1. 5C,H,0,+2Mn0O, +16 H* $10CO,+10H" +2Mn’* +8 H,O
5C,H,0,+2MnO, +6H" $10C0O,+2Mn"* +8H,0, commeH,0+H SH,0"
5C,H,0,+2MnO, +6 H,0" £10CO,+2Mn’* +14H,0
dc Coxe_kt —k
2. — = =—kC X t
dt dt 07 €
dC

E+kc:—kc0><e*k‘+k XCyXe =0



C=C,xe "
InC=In|C,xe |
InC=InC,+lne

3. InC=InC,—kt
InC—InC,=—kt
—InC+InC,=kt

G

C =kt

In

4. t,,=25s. La durée de la réaction est réglée, en général, sur 5t;, ce qui est le cas dans la manipulation.

&):kt
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C,

1
",

=kt ,

2+
S.at=t;,Ona [an" = (M b soit C:ﬂ donc dans 2
CO
In(2|=kt,,

In2
t1/2:7
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6. La réaction est d’ordre 1, car graphique 2 représente une droite passant par 1’origine.
7. On peut réaliser un suivi cinétique de la réaction par spectrophotométrie, car le permanganate MnO, est la seule
espece créant de la couleur.

8.

Exercice 4:A La recherche du temps de demi-réaction
1. La concentration en eau oxygénée notée C, est de C;=0,1 mmol.L"'. A I’état final, la concentration en eau oxygé-
née est nulle, car c’est le seul réactif.

2. La réaction n’est pas finie a t=40 min, car la concentration en eau oxygénée est de [H,0,]=0,015 mmol.L™'.

3. = 15min.

4. La réaction est d’ordre 1, car graphique 2 représente une droite passant par I’origine.

5. On doit jouer sur les facteurs cinétiques comme une concentration ou une température plus élevée. Ou ajouter un
catalyseur.

—-1d[H,0
6. la vitesse volumique du diiode I, s’écrit : v :Tl —[ dzt 2]

A t,=0, A(0 min ;0,1 mmol.L") et B(16 min ;0,02 mmol.L")

Ay Yg=Ya_0,02-0,10 _

= = =—5,0x10">mmol.L "min”"
Ax  Xg—Xx, 16—1 :

on calcule la pente de la tangente m,=

donc

1

—1d|H,O —
VI:—lgz—IXmI:S,OX10_3mmol.L_1'min_
1 dt 1

A t,=40, A(10 min ;0,04 mol.L") et B(48 min ;0,01 mmol.L")



Ay_Ys=Ya_001-0,04_

= —7,8x10 *mmol. L™ "min~
AXx  Xg—Xx, 48—10

on calcule la pente de la tangente m,=

1

—1d|H,O —
_1—[ 2 2]:—1><m2:7,8><1074mmol.Lfl'minf
1 dt 1

V,=
au cours du temps la vitesse de réaction diminue.
7. n(H,0,)=CxV=0,1x10">x100x10"°=1,0x10""mol

n(H,0,) _n(H,0) n(0,)

Réalisons le bilan molaire sur la réaction : n 1-3 0,) 02 07" !
I’l(oz): 272 :1’ X1 =5%10"mol
2 2
-4
n(0,)=8- Vg=n(0,)xVm=5x10""x24=1,12x10"* L=222210_ 0 115 m,

Vm 1Xx10

1

donc
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