Terminale S Théme Comprendre Chap.9 Programme 2012

Chapitre 9 : Temps et évolution chimique

Temps et évolution chimigue : cinétique et catalyse
Réactions lentes, rapides ; durée d'une réaction Mettre en ceuvre une démarche expérimentale pour
chimique. suivre dans le temps une synthése organique par CCM et
en estimer la durée.

Facteurs cinétiques. Evolution d'une quantité de matiére Mettre en ceuvre une démarche expérimentale pour
au cours du temps. metire en évidence quelques parametres influencant
Temps de demi-réaction. I'évolution temporelle d’une réaction chimique :
concentration, température, solvant.

Déterminer un temps de demi-réaction.

Catalyse homogeéne, hétérogéne et enzymatique. Mettre en ceuvre une démarche expérimentale pour
metire en évidence le réle d’un catalyseur.

Extraire et exploiter des informations sur la catalyse,
notamment en milieu biologique et dans le domaine
industriel, pour en dégager l'intérét.

Introduction : La plupart des transformations chimiques ne sont pas instantanées . Est-il possible d'évaluer la
durée d’une transformation, voire éventuellement influer sur son évolution 2

1) Rappels

1.1. Transformation, réaction et équation bilan

e Unsysteme chimique est constitué de I'ensemble des espéces chimiques pouvant interagir pendant
une transformation chimique.

e Ce systeme chimique évolue au cours d'une tfransformation chimique d'un état initial & un état final.
Dans ce dernier état, le systéme ne semble plus évoluer macroscopiguement.

e Ce quise passe entre ces deux états est extrémement complexe et on modélise la transformation
chimigue par une réaction chimique & laquelle on associe une équation de réaction chimique.

e Pour décrire généralement I'évolution d'un systéme chimique, on a coutume de ne s'intéresser qu’aux
réactifs dont les quantités au cours du temps diminuent et les produits dont les quantités au cours du

temps
augmentent.
Lxemple ; Coefficients STOECHIOMETRIQUES
| iCO» + {2 NHs — | [ COMNH +! | HO

N J /
Y hd

REACTIFS PRODUITS
(Avant) (Apres)

Une équation chimique doit étre équilibrée :

e les coefficients stoechiométriques doivent étre tels qu'on retrouve toujours autant d’'atomes de chaque
élément chimique avant et apres la réaction.

e En présence d'ions, il faut veiller & ce que la charge totale du c6té des réactifs soit égale a la charge
totale du coté des produits.
Exemple : Fe+ HCl— Fez+ Cl-+ H2
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1.2. Le tableau d’avancement
Le tableau d’avancement permet de connaitre la quantité de produits formés au cours d'une réaction mais
aussi de savoir si I'un des réactifs n’a pas été introduit en quantité insuffisante (réactif en défaut).

Exemple :
On fait reagir 3 mol de gaz carbonique avec 5 mol d’ammoniac.

Etat dU | Avancement | CO» + 2 NHs — CO(NHzz + H0

systeme

initial x=0 3 5 0 0
intermédiaire | x 3-x 5-2x 0+Xx 0+x
final Xmax =

Pour trouver I'état final, on résout les équations du cdté des réactifs exclusivement :
3-x=0&x=3mol
5-2x=0®x=2,5mol

La bonne solution est toujours la plus petite, ici : Xmax = 2,5 mol

On remplace alors x dans la derniére ligne du tableau et on obtient I'état du milieu réactionnel en fin de
réaction :

3-25= 5-2x25= 0+25= 0+25=

final Xmax = 2,5 0,5 mol 0 mol 2,5 mol 2,5 mol

Ainsi cette réaction a produit 2,5 mol d'urée et 2,5 mol d'eau.

Il reste 0,5 mol de gaz carbonique qui n'a pas réagi = réactif en exceés.
L’'ammoniac est le réactif en défaut.

Exercice 1:
On brGle 2 mol de butane C4Hio dans 4,5 mol de dioxygéne. Il se forme de I'eau et du gaz carbonique.

a) Etablir I'équation bilan de la réaction chimique qui se produit lors de cette combustion.
b) A I'aide d'un tableau d'avancement, déterminer le réactif limitant
c) Déduire du tableau les masses d'eau et de gaz carbonique obtenues.

2) Cinétigue chimique

2.1. Transformations rapides ou lentes

e La cinétique chimique étudie I'évolution dans le temps des systemes chimiques. On peut suivre I'évolution
temporelle de ce systéme en connaissant & chaque instant sa composition.

o Définition : Une réaction est dite rapide lorsqu’elle est achevée dés que les réactifs sont mis en contact.
Exemple : Réaction entre le nitrate de plomb et I'iodure de potassium.

o Définition :Une réaction est dite lente lorsqu’elle dure de quelques secondes & plusieurs dizaines de
minutes.

Exemple : Réaction entre le permanganate de potassium dilué et acidifié et le sulfate de Fer
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2.2. Temps de demi-réaction
e Considérons la réaction suivante : 1A+1B—>1C

On mélange a I'origine du temps (fo=0) 10 mol de A avec 10 mol de B.
L'évolution du systeme chimique est alors telle que :

n (mol
(mod n=f )
10 oo oo eeciocooo oo
Nc
5 IR
I
I
: Na OU Ng
0 : Temps ,
0 tip

- On remarque que la pente de n= f(t) est variable : maximale au début, elle diminue au cours du temps

-> On peut définir ( par analogie avec la mécanique), une grandeur définie a partir de la pente de la
courbe : la vitesse de réaction.

> La vitesse est maximale au début et décroit au cours du temps.

2> De méme ,on remarque que :

- Lo quantité de réactifs diminue de moins en moins vite au fil du temps.

- Lo quantité de produits augmente de moins en moins vite au fil du temps.

- La durée de la réaction n'est pas clairement définissable car les courbes sont asymptotiques.
- Ala date t = ti/2 le réactif limitant a été a moitié consommé.

Exercice 2:
En étudiant la courbe précédente :

a) Quel est la valeur de I'avancement maximal Xmax ¢
b) Définir I'avancement xi,2 de la réaction & la date t1,2 en fonction de xmax.

Exercice 3:

m Utilisatian de la volumétrie

. . . 1. Ecrire I'équation de la réaction de décomposition du
CGIEEEED Caleuler; contruire et exploiter un graphique.

peroxyde d’hydrogéne avec les nombres stoechiomé-

On étudie I'évolution temporelle de la décomposition triques entiers les plus petits possibles.

du peroxyde d'hydrogene H,O, en eau et dioxygene, en . . , L .
présence d'un catalyseur. A 'instant t = 0, la concentra- 2. a. Etablir un tableau d'avancement, puis déterminer
tion en H,0, est égale 2 0,100 mol - L. I'avancement x(t) de la réaction aux divers instants consi-
La température du systéme est maintenue constante dérés dans le tableau ci-dessus.

pendant toute la durée de I'opération. On mesure le  b. Montrer que :

volume V(t) de dioxygéne dégagé, sous une pression n(H,0,) () = n(H,0,)(0) - 2x(1)

constante et égale a 101,3 kPa.

Pour un volume de solution V, = 20,0 mL, on obtient les 3. Tracer sur papier millimétré, ou a I'aide d'un tableur,
résultats suivants : le graphique n(H,O)(t) = f(t) et en déduire le temps de
demi-réaction t,,.

t (min) 0 5 10 15 20 30

Donnée : Dans les conditions de |'expérience, une mole
de gaz occupe unvolume V=240 L.

WV(t) (mL) 0 6,2 10,9 | 14,6 | 17,7 | 21,0

r Il
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Définition :
Le temps de demi-réaction est la date a laquelle I'avancement de la réaction a atteint la moitié de sa valeur
maximale.

3) Facteurs cinétiques

Si on veut modifier la vitesse d'une transformation , on peut agir sur certains parameétres contrélables : les
FACTEURS CINETIQUES

Pour étudier I'influence d'un parametre sur la vitesse d'une réaction, il faut prendre garde a ne faire varier
gue ce paramétre.

3.1. La concentiration des réactifs

Dans un méme volume de solvant, plus la concentration des réactifs est élevée, plus la probabilité qu'ils
ont de se rencontrer pour réagir est grande.

La concentration des réactifs est un facteur cinétique.

Plus la concentration des réactifs est grandes plus I'évolution du systéme chimique est rapide.

3.2. La température

La méme transformation chimique se fait donc plus
rapidement dans un milieu & 80°C que dans un milieu &
20°C.

Dans un solvant donné, plus la température est élevée, plus I'agitation des molécules (agitation
thermique) est grande et leurs déplacements facilités. Ainsi la probabilité que les réactifs ont de se
rencontrer pour réagir est augmentée.

La température est un facteur cinétique.Plus la température est élevée plus I'évolution du systéme
chimique est rapide. n,

On voit ici que 11/2(80°) < 11/2(20°)

t1/2(80°) t1/2(200)
Remarques :
- Lorsqu'on refroidit un milieu réactionnel on obtient donc un ralentissement voire un arrét de I'évolution

du systeme . C'est un procédé de conservation des aliments : les réactions de décomposition des
matiéres organiques sont ralenties voire stoppées dans les réfrigérateurs et les congélateurs.

- En chimie, pour ralentir un milieu réactionnel on peut effectuer une trempe : on ajoute de I'eau trés
froide avec de la glace dans le milieu réactionnel. Les réactifs deviennent ainsi moins concentrés
(facteur cinétique) et le milieu est refroidit (facteur cinétique).

Exercice 4:

n Généralement, lorsqu’on abaisse la température, on
|a] diminue [b] augmente
la vitesse des réactions chimiques.
n Si I'on dilue une solution dans laquelle se produit une réaction lente. on
accélére cette réaction.
[a] vrai [B] faux
B Si la vitesse volumique d'une réaction est 60 mol.L~'.min~". alors en
mol.L™"h~!, elle vaut :
[al 1 [b] 60 [t] 3600
n Plus la concentration d’un soluté est grande, plus son absorbance est :

[@] grande [b] petite
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a On considere la réaction lente suivante, qui a lieu & volume et tempéra-

ture constants :
2N2Oyg) = 2N>(g) + Oazg)
Au cours de la réaction, la pression du milieu réactionnel
[a] diminue [b] augmente
B Classer par ordre d’absorbance croissante, sans poser les calculs, les
dispositifs suivants, dans lesquels on a une, deux ou trois cuves I'une

la suite de I"autre. Le soluté est le méme dans tous les cas. Chaque cuve
a pour longueur 10 cm. On néglige 1"absorbance du solvant.

a)
[S]=1 mol.L"' [S]= 1 mol.L."!

b)
[IS]=1 mol.L"!

c)

[S] =05 mol.L" [S] =2 mol. L'

[S]=03molL" [§]=05molL" [S]=0,5molL"'
t = | | |

[S]=1mol.L [S]=2 mol.LL"!

d)

¢)

3.3. Autres facteurs

e L'état physique des réactifs est un facteur cinétique. Un morceau de cuivre de 1g réagira moins vite avec
de I'acide nitrique qu'un gramme de cuivre en poudre. Dans le cas de la poudre, la surface de contact
entre les deux réactifs (cuivre et acide nitrique) est plus importante et donc la réaction plus rapide.

e Certaines réactions sont sensibles & la lumiére (réactions photochimiques) et la quantité de lumiére

devient alors un facteur cinétique. (ex : photosynthése, synthése de la vitamine D sous la peau ...)

¢ La nature du solvant est un facteur cinétique, certains solvants facilitant davantage le déplacement des

réactifs et donc leur rencontre.
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Exercice 5:

’eau de Javel est un antiseptique. Ell

e contient de I'hypochlorite de sodium
(NaClO). . e

n Ecrire les demi-équations €lectroniques des couples CIO~/Cl, et Cl-/Cl -

n En déduire I_ cquation de la réaction de dismutation du dichlore. grace &
laquelle on fabrique I’eau de Javel. k

a Relier la vitesse de réaction a la dérivée temporelle de |

| | a concentration
en 1ons hypochlorite.

4) La catalyse
4.1. Définitions
e Un catalyseur est une substance qui accélére une réaction chimique sans apparaitre dans I'équation
bilan.
Exemple :_Les ions tartrates C,H,0%™ réagissent avec I'eau oxygénée selon le bilan :
5H,0, + C,H,02~ +2H* > 4CO0, + 8H,0

Cette réaction lente est catalysée par les ions Cobalt (ll) qui participent 2 réactions rapides dont la
combinaison présente le méme bilan réactionnel :

Réaction 1: 5H,0, + 10 Co?* + 10 H* = 10 Co3* + 10 H,O

Réaction2: 10 Co3* + C,H,0%~ + 2 H,O - 4 C0O, + 8 H* + 10 Co?*

e Selon la nature du catalyseur, un systéme chimique peut évoluer differemment : on parle de sélectivité du
catalyseur.

Exemple : La décomposition d chaud de I'éthanol est différente selon le catalyseur :

Sile catalyseur est du Cuivre : C,H.OH > CH;CHO + H, Déshydrogénation

Sile catalyseur est Al,0; : C,HsOH > C,H, +H,0O Déshydratation

4.2. Différents types de catalyses
e Lorsque le catalyseur est dans le méme état physique que les réactifs, on parle de catalyse HOMOGENE.
Exemple : La synthése d'un ester a partir d'un acide carboxylique et d'un alcool est une réaction lente (
plusieurs heures) qui est catalysée, en solution aqueuse, par les ions H;0*

Rem :La catalyse est d’autant plus efficace que le concentration en catalyseur est grande.

e Lorsque le catalyseur et les réactifs sont dans 2 phases distinctes, on parle de catalyse HETEROGENE.
Exemple : le platine est un excellent catalyseur de nombreuses transformations, celle-ci se déroulant 4 sa
surface.

Rem : Le catalyseur est souvent sous forme de mousse ou de poudre ( jusqu'a 1400 m?/g )
La catalyse est d'autant plus efficace que la surface du catalyseur est grande.

e Lorsque le catalyseur est une enzyme (=protéine) on parle de catalyse ENZYMATIQUE.

e Remarqgues:
- Le catalyseur interagit toujours avec les réactifs. Néanmoins il est toujours présent en début et en fin de
réaction dans le méme état physique et en méme quantité.
- Un catalyseur ne peut pas rendre possible une réaction qui sans lui ne se fait pas.

- Les catalyses enzymatiques sont parmi les plus efficaces ( augmentent la vitesse d'un facteur allant
jusqu'a 1017 1) . Le catalyseur est alors une protéine dont le nom finit généralement par « ase ». (ex :
amylase salivaire, uréase, ...)

- Industriellement, quasiment toutes les réactions sont catalysées |

- Une réaction catalysée utilise un chemin réactionnel différent de la réaction non catalysée
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Exercice é:

Dire, parmi les exemples donnés ci-dessous. lesquels correspondent i une
catalyse homogéne ou hétérogene.

n Dismutation de I'cau oxygénée catalysée par les ions Fe?*,
E Synthése de I’ammoniac catalysée par le fer.

a Catalyse d’une réaction d’estérification par les ions H;Ot,
n Toute réaction enzymatique.

B Qxydatmn du monoxyde de carbone en dioxyde de carbone dans un pot
d’échappement catalytique.
Exercice 7.

@ Fermentation malolactique du vin :
suivi par dosage

CITAT=D Calculer; construire et exploiter un graphique.

« Le vin est une boisson
provenant exclusivement de
la fermentation du raisin frais
ou du jus de raisin frais ».
Telle est la définition 1égale
du vin. En fait, derriere le
terme « fermentation » se
cachent des transformations
- ; que les chimistes ont mis des
R années a découvrir.
Dans les années 1960, on commenca a s'intéresser a une
autre fermentation, la fermentation malolactique, qui
consiste en une transformation totale de I'acide malique
présent dans le jus de raisin en acide lactique sous
I'action de bactéries.
Cette fermentation, longtemps ignorée, a une influence
reconnue sur la qualité gustative de certains vins a
condition de la conduire convenablement.

L'équation de la fermentation malolactique est : =~ 1. a. Montrer que la concentration molaire en acic

CO,H—CH,—CH(OH)—CO,H (aq) malique restant dans le vin a I'instant t s’exprime par :
— CH;—CH(OH) —CO,H (aq) + CO,(g) lacide malique](t) = <n?

Un dosage enzymatique de |'acide malique restant dans 134

le vin permet d'obtenir la concentration massique en b. En déduire la quantité initiale d'acide malique

acide malique C_(t) en fonction du temps, la tempéra- N.c mat(0) dans un litre de ce vin.

ture de fermentation étant maintenue a 20 °C : .
2. a. A l'aide d'un tableau descriptif de I'évolution de la

t (jours) 0 4 8 12 1 16 | 20 | 28 réaction, montrer que |'avancement a l'instant t de cette

= réaction pour un litre de vin se met sous la forme :
C.ilg-L=Y) 35(123|16|08|05/|027| 0 x(t)=2,6x102_n__ (1)
[acide b. Compléter le tableau ci-dessus aprés |'avoir recopié.
malique](t) 3. a. Tracer sur papier millimétré, ou a I'aide d'un tableur,
(mol-L-1) le graphique x(t) = f(t).

b. En déduire le temps de demi-réaction t;.

x(t) (mol) lL.e comparer a la durée t; de la réaction.
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Exercice 8:

m m Chimie et spéléologie :
suivi volumétrique
Calculer; construire et exploiter un graphique.

Dans certaines grottes, les spéléologues risquent de ren-
contrer des nappes de dioxyde de carbone CO,. A
teneur élevée, ce gaz peut entrainer des évanouisse-
ments et méme la mort. Le dioxyde de carbone est formé
par action des eaux de ruissellement acides sur le carbo-
nate de calcium CaCO, présent dans les roches calcaires.
Cette réaction peut étre étudiée au laboratoire.

Dans un ballon, on réalise la réaction entre le carbo-
nate de calcium CaCO,(s) et I'acide chlorhydrique,
H;O*(ag) + Cl-(aq). Le dioxyde de carbone formé est
recueilli par déplacement d’eau, dans une éprouvette
graduée.

Un éléve verse dans le ballon, un volume V¢ = 100 mL
d‘acide chlorhydrique & 0,10 mol- L.

A la date t = 0 s, il introduit rapidement dans le ballon
2,0 g de carbonate de calcium, CaCO3 (s), tandis qu‘un
camarade déclenche un chronométre. Les éléves
relévent les valeurs du volume V4 de dioxyde de car-
bone dégagé en fonction du temps. Elles sont reportées
dans le tableau ci-aprés, p. 250. La pression du gaz est
égale a la pression atmosphérique P,, = et la tempéra-

a
ture est maintenue constante a 25 °C.

tis) ] 20 40 &0 80 100

Vg, (mL) ] 29 43 &3 72 i

1t} {(mmaol)

t(s) 120 | 140 | 140 180 | 200 | 220

Veo, (mL}) 84 89 73 &7 100 [ 103

x(t) {(mmaol)

t(s) 240 | 260 280 300 | 320 | 340

Vg, (mL) 108 | 109 111 M3 | 115 | 117

x(t) (mmel)

ts) 360 | 380 | 400 | 420 | 440

Vo, (ML) 18 | 119 | 12 121 121

x(t) {mmol)

La réaction chimique &tudiée a pour équation :
CaCOy(s) + 2 HyO* (ag) — Ca® (aqg) + CO,(g) + 3 H,O£)

1. Déterminer les gquantités de matiére initiales de cha-
cun des réactifs.

2. Etablir le tableau d'avancement de la réaction. En
déduire la valeur x_, de "avancement maximum. Cuel
ast le réactif limitant?

3. Comme ceci est précisé dans la fiche n® 12, p. 597,
pression P (en Pa), le velume V{en m3), la guantité n (en
mol) et la température T (en K) d'un gaz sont liés par la
relation :

F-V=nR-T
avec R = 8,314 unités 5l.

a. Exprimer I"avancement x{t} de la réaction & une date t
en fonction de 'l.-"cm, T, P, etR.

Recopier le tableau ci-dessus et le compléter avec les
diverses valaurs da x(t).

. Tracer sur papier millimétré, ou & I'aide d'un tableur,
le graphe x{f) = f1).

. Caleuler le volume maximum de gaz susceptible d'&tre
recugilli dans les conditions de 'expérience. En déduire
la durée t;de la réaction.

d. Définir le temps de demi-réaction t,, . Le déterminer
graphigquerment.

4. La température de la grotte explorée est inférieure &
25 "C.

a. Guel est I'effet de cet abaissermnent de température
sur la valeur de ty5?

b. Superposer |"allure de I'évolution de I'avancement en
fonction du termnps obtenu dans ce cas au graphe tracé &
la question 3b.

Daonnée : Pression atmosphérique & 25 °C (298 K) @
P = 1,02 10° Pa.
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Exercice 9 :TS Star:

On verse v = 200 mL d’acide chlorhydrique (¢ = 1 mol.L™") sur de la
poudre de zinc de masse m = 4.8 g. Les ions H3;O™ réagissent avec la
. ” . = 24 . .
poudre de zinc Zn pour donner des ions Zn*" et du dihydrogéne Hb.
n Ecrire I"équation de la réaction.
n Les quantités introduites sont-elles stcechiométriques ? Réécrire I'équa-
tion avec un bilan de matiére :
(@) ar=0.
(b) ar— +oc.

(¢) arnp.

Le volume molaire vaut, dans les conditions de I'expérience, V,, =
24 L.mol . Calculer le volume de dihydrogéne final.

La courbe ci-aprés donne I'allure de la quantité de matiére en dihydro-
gene n g, dégagée en fonction du temps.

nH (xHT%nOH

t (min)

0 2 4 6 8 10

(a) Donner le volume de dihydro
8 min.

géne dégagé ar = Ominetat =

(b) Donner la valeur de 1y 5.

(c) Proposer une définition de la vitesse moyenne de formation du di-
hydrogéne, entre les instants 1 = 0 et = 8 min. Faire I'application
numeérique.

(d) Tracer I'allure de nz, et ny+ en respectant le 1) /2.

Donnée :
M(Zn) = 64 g.mol .
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5) Exercice BAC N°11 : Suivi spectrophotométrique d’'une réaction

ENONCE .

Les ions permanganate Mn04 réagissent avec I'acide oxalique H2C204 en milieu ide selon I'équation chimique :
2 MO, (5q) + 5 HyCy04(39) + 6 H¥ (aq) = 2 MNZ*(, 0 4+ 10 CO5 () +8 Hy0( )
(réaction 1)

Toutes les especes chimiques intervenant dans cette réaction sont incolores, sauf les ions permanganate.

Un volume V1= 1,00 mL de solution aqueuse de permanganate de potassium de concentration molaire en soluté
c= 9,50.104 moll?!, acidifite en exceés par de lacide sulfurique, est
mélangé & un volume V2= 1,00 mL d'une solution agqueuse d'acide oxalique

de concentration molaire en soluté ¢z = 2,50.102 molL'. Le volume total du
mélange réactionnel est V=V1+ V2. Ce volume reste constant au cours de la 1
transformation étudiée. La température est fixée a 20 °C. 0,75
La transformation chimique est lente et son évolution est suivie par W
spectrophotométrie. La courbe ci-contre a été obtenue (Fig. 2).

absorbance

0,54

1) a) A l'aide d'un tableau d'avancement, étabilir la relation entre la s

quantité de matiére n d'ions Mn04 et 'avancement x de la réaction
dans un état intermédiaire quelconque.
b) En déduire I'expression de la concentration [Mn04] en ions GEB suivi spectrophotométrique
. . p . de la transformation chimique.
permanganate en fonction de 'avancement x de la réaction
dans un état intermédiaire quelconque.

t (ens)

0 T " T T
0 100 200 300 400 500

c) Dans les conditions de l'expérience, 'absorbance A est liée & cette concentration :
A =k x [Mn04] oU k=2,53.103 L.mol-.
Déduire de ce qui précede une expression de 'avancement x de la forme aA+ b ou a et b sont des
constantes dont on donnera la valeur et 'unité.

d) Montrer que la courbe ci-dessus est bien en accord avec le fait que les ions permanganate sont le réactif
limitant de la réaction.

2) Larelation établie  la question 1.c. permet d'obtenir le tableau suivant.

0 200 400 500 550 600 650

0 88,9 374 472 475 475 475

a. Tracer la courbe représentant 'avancement x en fonction du temps.
b. Déterminer graphiquement puis par le calcul la valeur de I'avancement final Xf.

c. Définirle temps de demi-réaction ti2. Déterminer sa valeur en montrant graphiquement comment l'obtenir.
3) Dessiner sur le graphe de la question 2.a., en justifiant, 'allure de la courbe donnant 'avancement en
fonction du temps pour une température plus élevée, toutes choses étant égales par ailleurs.

4)  Lesions Mn2+ sont produits par la réaction et catalysent celle-ci. Qu'est-ce qu'un catalyseur ¢ De quel type
de catalyse s'agit-ilici 2
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SOLUTION :

Da

Etat Avancement

(en mol)

Etat initial aVq

2Mn04"(aq) s 3 5H2C204(aq) + 6H+(aq) - 2Mn2+(aq) + 10 Coz(aq) o

Programme 2012

aH,o.,

exces solvan:

Etat

intermédiaire fy¥meln

exces solvan:

Etat final

C]_V1 = ZXf

exces 2x¢ 10x¢ solvant

Dans un état intermédiaire quelconque n=¢;V; —2x.

b. [Mn04‘]=§ donc [MnO,,‘]:—cM.
C. D’aprés la question b., A=k[Mn04”]=kM soit
1 AV
Xx=—(gVj—
SteVr )
X=- lA + a4
2k 2

x=-3,9510"7A+4,75.107

Cette expression est bien de la forme aA +b avec
b=- % =-3,9510"7 mol et a= % =4,75.10"7 mol
(car ¢;V; est homogéne a une quantité de matiére).

d. Al'état final, la courbe montre que I'absorbance sannule
donc les ions permanganate sont entierement consommés.

a a. Courbe représentant I'avancement .x en fonction du
temps (en vert) :

A avancement (X10-? mol)

6 supérieure

5 v temps (en s)
0 100 200 3000 400 500 600 700

t2 =3,3.102s

b. La valeur de I'avancement final correspond a la va'=.
du palier sur le graphe précédent: x¢ = 475.10° ==
Cette valeur est obtenue quand il n'y a plus de MnO,~ -

V.
€14 —2x; =0 donc x¢ =clT1 =475.107 mol.

C. Le temps de demi-réaction est la durée nécessaire p- -
que I'avancement atteigne la moitié de sa valeur finale. = =

le graphe, il correspond donc a I'abscisse de %
Ici, t;,=3,3.102 5.

9 Toutes choses étant égales par ailleurs, si la temps-=-
ture augmente, I'évolution du systéme chimique est o =
rapide. Il faut donc tracer une courbe similaire, mais o =
palier est atteint pour un temps plus court (voir la cour==
en violet sur la figure de la question 2.a.).

o Un catalyseur est une espéce chimique, différente c==
réactifs, dont la présence accélére une réaction chimig.=
Le catalyseur n'étant pas un réactif, il n’est pas consom=
par la réaction. Il s'agit ici de catalyse homogéne puisc_=
réactifs et catalyseur forment un mélange homogene.
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