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Ch.9. TEMPS ET EVOLUTION CHIMIQUE : CINETIQUE ET CATALYSE

Comprendre. Lois et modeéles :Quels parameétres influencent I'évolution chimique ?

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

Facteurs cinétiques. Evolution d'une quantité de matiére |Mettre en ceuvre une démarche expérimentale pour mettre en évidence quelques paramétres

au cours du temps. influengant I'évolution temporelle d'une réaction chimique : concentration, température, solvant.
Temps de demi-réaction. Déterminer un temps de demi-réaction.
Catalyse homogéne, hétérogéne et enzymatique. Mettre en ceuvre une démarche expérimentale pour mettre 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 I’intérét.

I. QU'EST-CE QU'UNE REACTION RAPIDE OU LENTE ?

1) Réactions rapides :
Réaction entre les ion Fe®* et les ions MnO, : On a ajouté une solution acidifiée de permanganate de
potassium K*+ MnO, 4 une solution de sulfate de fer (II) : Fe?* + SO,%. Observation : disparition
immédiate de la coloration violette caractéristique des ions permanganate.

La réaction qui se produit entre Ies ions permanganate, MnOy ), et les ions fer (I1), Fe? (aq) @ pour
équation : Couple MNO, / Mn* : MnOy ug+ 8H @y +5€° 2 Mn* ) +4H0,

oxydant
3+ 2+ . 2+ 3+ -
Couple Fe™/ Fe t( ) Fe 2 PRy +te)x5 Les précipités d’hydroxyde de cuivre (II),
réducteur d’hydroxyde de fer (II), d’hydroxyde de fer (I1I)
Equation de la réaction : MnOy s+ 5 F92+(aq)+ SH @ > Mr2* @+ 5F63+(3])+4 H.0, sont obtenus par des réactions rapides.

C'est un exemple de réaction rapide ou instantanée.

Une réaction est rapide lorsqu'elle semble achevée dés que les réactifs entrent en contact (inférieure a 1s). De nombreuses réactions
sont rapides; c'est le cas de quelques réactions d'oxydoréduction, des réactions de précipitation ou des réactions acido-basiques.

2) Réactions lentes :
Lors de I'ajout de la solution acidifiée de permanganate de potassium K*+ MnO, & une solution
d'acide oxalique H,C,O,, on observe la disparition progressive (lente) de la coloration violette
caractéristique des ions permanganate.
Réaction entre les ions permanganate MnO,", (e, et les molécules d'acide oxalique H,C,Op (aq) -
Couple MnO; / an* © (MnOyq + 8H ¢ + 5e 2 Mg +4HO () x2

Couple C02/ H2C204 . ( H2C204 (aq) 22 COZ @ t 2 H+ (aq) + 2 e') x5 AR T R e

t,=1min __ t,=2min___ t;=3min
Somme : 2MnOy ), +5 HyCy04 (2 + 16 H* @ 2 2 Mn2+(aq) + 10 CO, @, + 8 HyO () + 10 H* Réaction lente : La réaction d’oxydation des ions
Equation de la réaction : 2 MOy ag), +5 HoCo04ayt 6 H (o) > 2 Mn?* @) t 10 CO, g+ 8 HyO ()  liodure I'wq en diiode 1yuq jaune-orangé par le
C'est un exemple de réaction lente. peroxyde d’hydrogéne H,Ozaq)-

Une réaction est lente lorsqu'elle dure de quelques secondes a plusieurs dizaines de minutes.
Les réactions aux cours desquelles de nombreuses liaisons sont rompues et formées sont généralement lentes.

C'est le cas de nombreuses réactions d'oxydoréduction, de réactions en chimie organique, en biochimie et en biologie
(comme le mdrissement des fruits).

Réaction d’oxvydation des ions iodure I',) (dans K + I) : iodure de potassium) par le peroxyde d’hydrogéne
H;05(aq) : formation lente d’une couleur ..

COUple HZOZI H,O : H,0, (aq) + 2 H+(aq) + 2¢€ 2 2H,0 10)

Couple I, /1° : 2l @ 2 I, +2¢ Le marissement des fruits est un
Equation de laréaction : H,O,e + 2@y + 2H'eg > 1o +2 HO, processus biologique relativement
p 122 (a0) \ e @ 5 200 5 : lent, accéléré par I’ensoleillement
Remarque : Lorsque I'évolution d'un systéme est possible, mais ne peut étre appréciée, méme apreés plusieurs Anéreux et dos températures
jours, la réaction chimique qui s'y déroule est infiniment lente. Ce systéme est cinétiquement inerte. g P

3) La cinétique chimique
Les expériences réalisées montrent que la durée d'évolution des systémes chimiques est variable.
[La cinéticque chimique est I'étude du déroulement temporel des réactions chimiques)
Divers parametres agissent sur la rapidité d'évolution d'un systéme si¢ge d’une réaction chimique : ces parametres constituent les facteurs
cinétiques de la réaction.

Il. QUELS SONT LES FACTEURS CINETIQUES D'UNE REACTION ?

1) Influence de la concentration des réactifs &
L'étude, de la réaction entre les ions thiosulfate, 8203 “@ag) (thiosulfate de sodium 2Na" +S,05%) , et les \m : -
ions hydrogéne, H g (dans I’acide chlorhydrique H' + CI ) montre que le systéme évoluait d'autant plus g
rapldement que la concentration en ions thiosulfate S,05% (aq) OU en ions hydrogéne H* ) est élevée. Disparition progressive du motif car
Couple:S,07 S : S,05% e +6 H" @) t4€ 2 2SSk + 3HO formation lente de soufre jaune qui
Couple : SO,/ 5,05 : S,05% + H,0 @ 2 250, +2H g +4¢€ masaue Ies lettres

Somme : 2 8203 (aq) +6H" (aq) + H,0 10) 2> 2S ) + 3 H,0 ot 2 SO, @ T 2H* (ag)- On Slmpllfle
2 5203 (g T 4H* (aq > 2S +2H0 ot 2 S0, (@q) + .Ondivisepar2:
Equation de la réaction : S;05"(aqy + 2H"(aq) 2S¢ + HO () + +SO; ()

L'évolution d'un systéme chimique est d'autant plus rapide que les concentrations des réactifs sont élevées.

Ce résultat peut s'interpréter, a I'échelle microscopique, en considérant que plus les concentrations des
réactifs sont élevées plus, a I’échelle microscopique) la probabilité pour qu'il y ait contact entre les
réactifs est grande et donc la réaction est plus rapide.

Si I’un des réactifs est solide, le facteur cinétique essentiel est I'étendue de sa surface de contact avec les

Fabrication de la fonte dans les haut-fourneaux.
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autres réactifs. La réaction est d'autant plus rapide que cette surface de contact entre les réactifs est grande.

Ex : Dans les haut-fourneaux destinés a la fabrication de la fonte (alliage fer + plus de 2% de carbone) a partir du minerai de fer, les oxydes de
fer et le charbon solide sont broyés préalablement pour mieux augmenter la surface de contact.

2) Influence de la température
La réaction entre les ions permanganate MnOj g (K*+ MnO," ) dans et I'acide oxalique H,C,04 5q) @ permis d'établir que le systéme évoluait
d'autant plus rapidement que sa température était élevée.
Couple MnO, / Mn*:  (MnO, s + 8H gy +5e 2 Mr® ) +4 HO ) X2
COUple CO, /H2C204 . ( H,C,0, (aq) 2 2C0O, o) + 2 H+(a;]) + 26_) x5

Somme: 2 Mn04-(aq)y +5H,C,0, (aq) +16 H+(aq) 22 Mn2+ (@) +10CO, 9t 8 H,0 ot 10 H () En Slmpllflant par H*
Equation de la réaction : 2 MnOy (ag), + 5 HyC204 (aq) + 6 H'(aq) = 2 M () + 10 CO, 9 +8 H,0

| L’évolution d'un systeme chimique est d'autant plus rapide que sa température est élevée. \
Ce résultat peut s'interpréter, a I'échelle microscopique, en considérant que plus la température est élevée, plus le nombre de chocs entre les
réactifs est important et plus ces chocs sont efficaces.

L'influence de la température sur I'évolution d'un systéme a de nombreuses applications pratigues : (a titre documentaire)
o Accélération ou déclenchement d'une réaction chimigue

- Réactions industrielles : certaines réactions, trop lentes & température ordinaire, sont réalisées a une température plus élevée afin qu'elles
soient suffisamment rapides. Ex : fabrication des esters, des savons...). On peut utiliser un montage de chauffage a reflux, la réaction peut
s'effectuer a la température d'ébullition du mélange réactionnel, température pour laquelle la synthése est la plus rapide.

- Lacuisson des aliments s‘accompagne de réactions chimiques qui sont d'autant plus rapides que la température de cuisson est élevée.
Dans un autocuiseur, la pression peut atteindre 2 bars. Le temps de cuisson est ainsi nettement réduit. A cette pression, I'eau bout a une
température de 120 °C environ. Le temps de cuisson des légumes peut s'en trouver divisé par 3.

- Les mélanges comburant-combustible sont en général cinétiquement inertes a la température ordinaire;

Dans un moteur a combustion, une élévation locale de la température produite par I'étincelle de la bougie, déclenche la combustion
instantanée du mélange d'air et d'essence qui a température ordinaire aurait été infiniment lente.

¢ Ralentissement ou arrét d'une réaction chimique

- Sous l'action de micro-organismes, les aliments deviennent le siege de réactions de décomposition qui produisent des toxines. Il est donc
nécessaire de bloguer ces réactions de dégradation des aliments. en abaissant suffisamment la température.

Le congélateur et le réfrigérateur permettent de ralentir les transformations de dégradation des aliments.

- Lorsque I'on veut bloquer une réaction, on réalise une trempe chimigue qui désigne le refroidissement brutal que I'on fait subir a un systéme
chimique. Cette opération consiste a ajouter une grande quantité d'eau glacée au mélange réactionnel. Sa température s'abaisse alors
brusquement et la concentration des réactifs diminue. Le systéme n'évolue plus et conserve la composition qu'il avait juste avant le
refroidissement ; il est alors possible de doser les produits formés a cette date. Dans ce cas, les deux facteurs cinétiques — température
et concentration - interviennent simultanément.

3) Influence du catalyseur : voir Ie I11.

4) Cas particuliers : autres facteurs cinétiques
La synthese chlorophyllienne, le bronzage, la synthése de la vitamine D par I'organisme constituent des exemples de réactions photochimiques.
Dans ces réactions photochimiques, I’éclairement (radiation de longueur d'onde appropriée) constitue un autre facteur cinétique.
Equation de la synthése chlorophyllienne 6CO, + 6 H,0 2 C¢H;,0¢ + 6 O,. L'énergie nécessaire a cette transformation est apportée par la lumiere.
C’est une réaction photochimique
Réaction d'équation : (CH3);COH +CI" = (CH3);CCl + OH™ L'expérience montre que cette réaction est beaucoup plus rapide en utilisant
I'eau plut6t que I'éthanol comme solvant. Le solvant peut étre dans certains cas particuliers, un facteur cinétique.
- D'ans certaines réactions, la présence, souvent en faible quantité, de substances chimiques, différentes des réactifs, accélére I'évolution du systeme. Ces
substances sont des catalyseurs et constituent des facteurs cinétiques tres importants dans les domaines industriel et biologique.

Bécher A Bécher B
lll. QU'EST-CE QU'UN CATALYSEUR ? ,
1) Caractéristiques d'un catalyseur

 Ex : décomposition du peroxyde d'hydrogéne H,0, : N
Le peroxyde d'hydrogéne ou eau oxygénée H,O, n'est pas stable; il se décompose en eau et dioxygene selon la T = et
réaction d'équation : 2H,0, oy =2 2H,0 y+ O, g Bécher C Bécher D
Cette réaction étant trés lente, il n'est pas possible d'observer un dégagement de dioxygeéne dans le bécher A contenant . :
I’eau oxygénée seule. En revanche, un intense dégagement de dioxygene se produit dans les trois autres
béchers (voir photos ci-contre). -

Catalyseurs utilisés : e le platine (bécher B) : ¢’est un catalyseur solide, ;

o les ions Fe** (bécher C) : ¢’est un catalyseur liquide,

o ou la catalase (bécher D) : c’est une enzyme présente dans le foie, qui accélére la réaction : la catalase est un . =

catalyseur enzymatique..
En rajoutant, en fin de réaction, de I'eau oxygénée dans les béchers B, C et D, un intense dégagement gazeux est @ nouveau observé, prouvant
ainsi que les catalyseurs ne sont pas détruits au cours de la réaction et peuvent a nouveau réagir.

o Cette expérience permet de préciser ce qu'est un catalyseur :

Un catalyseur est une espéce qui accélére une réaction chimique sans étre consommeée par celle-ci; sa formule n'apparait donc pas
dans I'équation de la réaction.

Lorsque le catalyseur et tous les réactifs sont dans la méme phase, la catalyse est dite homogéne;

La catalyse est hétérogene lorsque catalyseur et réactifs ne sont pas dans la méme phase.

La catalyse est enzymatique si le catalyseur est une enzyme.

« Dans une catalyse homogeéne (cas des ions Fe*"), la réaction est d'autant plus rapide que la concentration du catalyseur est élevée.

¢ Dans une catalyse hétérogéne (cas du platine), la réaction se déroule a la surface du catalyseur; elle est d'autant plus rapide que la surface du
catalyseur est importante.
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2) Mode d'action d'un catalvseur . Exemple :

p:3
Cas de la réaction entre les ions iodure | -

Ch.9. Temps et évolution chimique : cinétique et catalyse
(dans K* +1") et les

ions peroxodisulfate (dans 2K* + S,04%"). catalysée par les ions Fe**

e Comment interpréter cette catalyse (catalyse homogene)? Role du catalyseur
Réaction qui consomme le catalyseur Fe (aq): Réaction (2) rapide : 8208 g *2 Fe?* @) 2 2 S0,% ) + 2Fe® (aq)
Réaction qui régénére le catalyseur Fe?" (aq) - R€action (3) rapide :

Couple I, /1"
Equation de la réaction : S;05%@aqt 21 (aq) 2 2S04 (aqy + l2(aqy EQuation (1) C'est une réaction lente.

Réaction d’oxydatlon des ions iodure I par les ions peroxodlsulfate S,05” aq) (sans catalyseur) a pour équation :
Couple S,04% /So4 szo8 "+ 2 2 2 so4 @)

Elle peut étre catalysée par des ions fer (1) Fe?* : dans le bécher b : formation pus rapide de I, jaune orangé.

L’oxydation des ions I"g) par les ions
S,087 ag) (a) est pluszllapide en
présence d’ions Fe™ () (D).

2 Fe (aq) formés+21° (aq) >2 Fe (aq) + |2 (aq)

Somme (aprés simplification par Fe?* et Fe®* : S,04% @t 2@ 22 S0,% @) t 12(aq Onretrouve I’équation de la réaction (1), la méme

équation que sans catalyseur.
d'équation (2) et (3) de méme bilan :

Ainsi en présence d'ions Fe**

@+e=0O)

, la réaction lente d'équation (1) est remplacée par les deux réactions rapides

La présence des ions fer(11) Fe?* a permis de remplacer une réaction lente par deux réactions plus rapides.

Un catalyseur modifie la nature des étapes permettant de passer des réactifs aux produits : la réaction globale, lente, est remplacée par
plusieurs réactions plus rapides. Le catalyseur intervient dans une réaction, pour en augmenter la vitesse, mais est intégralement régénéré.

Remarque :
Certaines réactions chimiques sont catalysées par un de leur propre produit; ces réactions sont dites autocatalytiques. Ainsi la réaction entre les
ions permanganate MnOy ), et I'acide oxallque H,C,04 (aq) (voir § 11.2) d'équation :

2MnOy (ag), +5H2C204 oy + 6 H'zgy > 2Mn** oy +10 CO; (¢ + 8 H,0  est autocatalysée par les ions Mn®* .

3) Catalyse et industrie

Un méme mélange réactionnel peut donner plusieurs réactions conduisant a des produits différents. Dans I'industrie, un choix judicieux de
catalyseur permet d'accélérer spécifiquement I'une des réactions au détriment des autres :

Un catalyseur est sélectif : son action est spécifique. (Chaque catalyseur conduire a des produits bien preécis). |

4) Catalyse et biologie

Ex : Ainsi, sous pression, le chauffage du mélange CO + H, conduit a des hydrocarbures en présence de fer, a des alcools en présence de cuivre,
et a du glycol en présence de rhodium.
& b

Enzyme Enzyme

e Les réactions se produisant dans les organismes vivants ou réactions biochimiques sont souvent
catalysées par des macromolécules organiques appelées « enzymes ». Les enzymes sont des protéines.
o Leur sélectivité est trés importante; elle est liée a la structure spatiale de ces molécules.

La salive, les sucs gastriques, pancréatiques ou intestinaux contiennent des enzymes telles que
I'amylase salivaire, la pepsine, la présure, la maltase, la lipase, etc.

e Le nom d'une enzyme indique souvent la nature ou la transformation mise en jeu : ainsi, I'amylase
transforme I'amidon en maltose ; la saccharase catalyse I'hydrolyse du saccharose en glucose et
fructose.

+——-Site actif

JU e
' 4

Molécules de réactifs

Enzyme

e Les enzymes sont tres utilisées dans I'industrie agroalimentaire (fabrication du pain, préparation de
boissons fermentées, conservation des aliments et des boissons, etc.), I'analyse médicale et la synthése
de médicaments.

« Les enzymes sont des catalyseurs trés efficaces; ainsi la catalase est, & concentration égale, 10° fois

Nouvelle molécule ‘ ¢

Les molécules de réactifs trouvent des

plus efficace que les ions fer (111) pour la décomposition du peroxyde d'hydrogene H,O, (voir § 111.1). places complémentaires sur le site actif

ce qui favorise la réaction. Seuls les
réactifs ayant la bonne structure peuvent

IV. Comment suivre I'évolution d'un systeme?
L'étude de I'évolution temporelle d'un systéme consiste a déterminer expérimentalement la relation existant entre I'avancement x
du systéme et le temps t. Cette étude peut faire appel a des méthodes chimiques ou a des méthodes physiques.

1) Les méthodes chimiques

2

]

A intervalles de temps réguliers, on préléve un échantillon du mélange réactionnel, on blogue son évolution & un instant t grace & une trempe du
systeme réactionnel (arrét de I’évolution de la réaction en refroidissant rapidement : par ajout de glace qui permet de refroidir rapidement et
qui permet aussi de diluer). On peut ainsi déterminer la concentration (a une date t donnée) de I'un des réactifs ou de I'un des produits par titrage.
On en déduit alors I'avancement de la réaction dont on étudie la cinétique. Les méthodes de titrage sont étudiées au chapitre 18.

Les méthodes physiques

L'avancement du systéme est déterminé a partir de la mesure d'une grandeur physique 4n(réactif limitant)
(absorbance, conductivité électrique, pression, volume, etc.).

¢ Mesure d'absorbance par spectrophotométrie :

Lorsque I'un des réactifs (ou I'un des produits) est coloré, I'absorbance du systeme évolue dans
le temps. L'application de la loi de Beer-Lambert (A = k.c) permet de déterminer la
concentration de ce réactif (ou de ce produit) et d'en déduire I'avancement x.

¢ Mesure de la conductivité ou conductimétrie

Lorsque la réaction consomme ou produit des espéces ioniques, la conductivité o (en S.m™)
liée aux concentrations de ces espéces, varie.

Sa mesure permet alors de déterminer la composition du systéme et son avancement

¢ Mesure de la pression ou manométrie (cas des gaz)

Lorsque la réaction consomme ou produit des gaz, la pression du systeme, directement liée a la
quantité de ces especes gazeuses, varie. Sa mesure permet alors de déterminer la composition
du systeme et son avancement.

Mo

0 2V7)
a. Pour t = t;, le réactif limitant a été
entiérement consommé.
b. Pour t = t,,, la moitié du réactif limitant

. . . a été consommée.
Avantages : Les méthodes physiques permettent des mesures en continu, ne perturbent pas le

systeme réactionnel (méthodes non destructives) et sont bien adaptées a I'étude de 1’évolution des réactions lentes.
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3) Durée d'une réaction
Pour caractériser la rapidité d'évolution d'un systeme, on peut s'intéresser a la durée de la réaction.
On appelle durée d‘une réaction chimique le temps t; nécessaire a la consommation totale du réactif limitant.
Pour t = t;, I'avancement x a atteint sa valeur maximale Xmax.

Lorsque la réaction est terminée, la quantité de matiére d'au moins un des produits de la réaction n'évolue plus.
Dans certain cas particuliers, I'utilisation de la chromatographie sur couche mince (CCM : chromatographie sur couche mince) permet de repérer la
disparition du réactif limitant et ainsi d'évaluer approximativement la durée de la réaction.

ALA
4) Temps de demi-réaction L

Lorsque le systéme évolue trés lentement, il est souvent difficile de savoir & quel moment la 1,00 § Amax !
réaction est terminée. Pour caractériser I'évolution d'un tel systéme, on considére alors le temps

de demi-réaction. 0,801 {

Le temps de demi-réaction, noté t;,, est la durée nécessaire pour que la moitié du 0.60 I A :
réactif limitant soit consommée. e :
Pout t = t;», I'avancement, noté Xy, a atteint la moitié de sa valeur : Xy, = x”;“" 040t [: |
0,201 ! :

itz ity t (min)

Le temps de demi-réaction fournit une échelle de temps caractéristique du systeme étudié.
On admet qu‘un systeme, siege d'une réaction chimique, cesse d'évoluer au bout d'une durée
de I'ordre de quelques tyy,. (souvent de I’ordre de 5 t 1)

0 5 10 15 20 25 a0
Evolution de I'absorbance A lors de I'oxydation

=

des ions iodure par le peroxyde d'hydrogéne.
Pour cette réaction : t;= 15 min et t, ), = 2 min.

EXERCICE RESOLU p : 242 n°5. Deéterminer une durée de réaction
Compétences : Exploiter des graphiques. - Raisonner. An(mmol)
Le document ci-contre présente I'évolution en fonction du temps, a 25 °C, des quantités de

peroxyde d'hydrogéne H,0, (), des ions iodure |~ g et des ions hydrogene H () pour la 3.0

réaction d'équation : H,0y (agy +2 1 p+ 2 H ) > 120 +2H0

1. Quelle est la durée t ; de cette réaction?

2. La comparer au temps de demi-réaction t;y,. 20 n(H,0,)

3. Déterminer la quantité finale de diiode 1,(aq) obtenue.

Solution rédigée
L'analyse des graphiques fournis montre que les ions iodure |~ constituent le réactif 1,01
limitant. Ces ions sont entiérement consommeés pour t = 600 s. La durée de la réaction est
donc t;=600s. A(HY)

Il faut déterminer la durée au bout de laquelle la moitié du réactif limitant a été consommée. n(l) ts)

Sur le graphe, on peut lire : ny(1 ") = 2,8 mmol. ! A
Pour t = t o < (1" )(tus) = M(1) = 1,4 mmol 0 100 200 300 400 500 600 700
2

N

Par lecture graphique : lorsque n(1°) = 1,4 mmol, on lit t = 140 s. Le temps de demi-réaction vaut donc t; , = 140 s.
Remarque : Pour cette réaction, on constate que t=5.t .
A l'aide des valeurs lues sur le graphique, exprimées en mmol, on peut établir le tableau d'avancement suivant :

w

H202 @g) 2l + 2H @ > o+ 2HOg Le réactif limitant est celui qui disparait en
Quantité de matiere en mmol premier, c'est-a-dire celui pour lequel X, a la
El no(H0)=32 | no(1) =28 | no(H)=31 0 |Excis plus petite valeur.
o (H:0) o ) o 2 N (H205) - X =030t Xirex =N (H20,) = 3,2 mmol.
Aucouscela | ng (H,0,) -x = n(l)—2x= no(H)—2x = X Excas 1) =25 = Osoitx... =m0 —28 _q 4 I
tarsformeion | 32- X 28-2x 31-2x Mo (1) =2 X = 0 SO0Mt Xy === ==~ =14mmol.
EF. Mo (Hz02) - Xira Mo (1) -2 X No(H) -2%vax | Xma | EXCRS g (H') - 2 X = 0500t Xy =252 =21 =1 55 mmol,
La plus petite valeur de xest 1L4mmol. Les ions iodure constituent le réactif limitant : Xz = 1,4 mmol.
On en déduit |n £ (1,) = X pax = 1,4 mmol |
P
. . . . [Cu*] (mmiol - L™
Application immédiate. : p : 242 n°5. 3{%} ol 7
Déterminer une durée de réaction (a faire) ' 5
Le graphique ci-contre présente I'évolution, a 25 °C, de la concentration des ions cuivre (I1) 250 P
Cu* (o), en fonction du temps lors de la réaction de ces ions avec le métal zinc en exces, 200+
selon léquation:  Cu¥y + Zng > Cug+ Zn™
1. Quelle est la durée t; de cette réaction ? 1501~ )
2. La comparer au temps de demi-réaction ty,.
3. Déterminer la masse finale de cuivre obtenue, sachant que le volume de la solution est V = 50,0 ml.
Donnée : Masse molaire de Cu = 63,5 g.mol ™. 50 -
i . . + {min}
Réponse : ¢ 50 100 150 200 250

1. Durée t; de cette réaction : t; = 250 min.(lecture graphique).

2. Détermination de ty,: C’est le temps au bout duquel ¢ = Co/2 : Ona % = ? =150 mmol.L™. On lit sur le graphique : ty»~ 30 min ;
Comparons t;a ty, : tt—f = % ~8donc t=8ty,
1/2

3. Volume de la solution V = 50,0 ml. Déterminons m;(Cu) obtenue : n¢(Cu) = n; (Cu®") car la réaction est totale.
m= n(Cu®") .M = [Cu®*]- V- M (Cu)=300.10° x 50,0 x 10° x 63,5 = 0,95 g.



Théme 2 : COMPRENDRE- Lois et modéles p:5 Ch.9. Temps et évolution chimique : cinétique et catalyse

EXERCICE RESOLU p : 243 n°6. Etudier des facteurs cinétigues
Compétences : Exploiter des graphiques. - Raisonner.

On s'intéresse 4 la réaction d'équation : S;08” e+ 2 I'eg) = 2507 4g  + b2

On étudie trois mélanges réactionnels o, B et y tels que :

a: [170=2C ; [5:082%]1=Cy; 6=25°C.

B: [170=4C; [S05%]1=Co; 0=50°C.

vi [170=4GC ; [S:05°1=Co; 0=25°C

Les graphiques (a), (b) et (c) ci-contre présentent I'évolution au cours du temps de la concentration en
diiode 1 ; o) pour les mélanges a, f et y.

1. Quels facteurs cinétiques met en évidence cette étude?

2. Associer a chaque graphique son expérience.

A "2]

Solution rédigée | Conseils : Observer les différences en prenant les expériences 2 par 2.

1.e Les expériences o et y sont effectuées a la méme température 6 = 25 °C et ne difféerent que par la
concentration initiale en ions iodure. Les expériences a. et y permettent donc d'étudier I'influence de la
concentration initiale en ion iodure [ 1] ,.

e Les expériences B et y mettent en jeu des systemes identiques et ne différent que par la température a laquelle elles sont réalisées. Ces expériences
permettent donc d'étudier I'influence de la température 6.

2. Dans I'expérience v, la concentration en ions iodure est le double de celle de I'expérience o. ; I'évolution du systeme est donc plus rapide pour que
pour a.
Le graphique associé a a. est en dessous de celui associé ay.
e Dans I'expérience B, la température est plus élevée que celle de I'expérience v ; I'évolution du systéme est donc plus rapide pour 3 que pour y.
Le graphique associé a y est donc en dessous de celui associé a .
En conclusion, on associe : le graphique (a) a I'expérience a,, le graphique (b) a I'expérience vy et le graphique (c) a I'expérience f.

Application immédiate (a faire)_p : 243 n°6. Etudier des facteurs cinétiques

4 [urée]

Dans I'eau, l'urée se décompose selon une réaction d'équation : &

(NH2),CO ay = NH," (s + CNO™ (g
L'uréase est un catalyseur de cette réaction. On étudie trois mélanges réactionnels o, 3 et y tels que :
a: [(NHp),CO]p= G ; 6=25°C avecuréase.

B: [(NHp),COJo = C ; 6=50°C sansurease.
v: [(NHy),COlo = Cy ; 6=25°C sans uréase.
Les graphiques (), (b) et (c) ci-contre présentent I'évolution au cours du temps de la concentration en
urée pour les mélanges o, f3 ety. @
1. Quels facteurs cinétiques met en évidence cette étude? (b)
2. Associer a chaque graphique son expérience. (c)

ke

Solution :
1. Facteurs cinétigues mis en évidence : température et catalyseur.
2. Associons & chague graphigue son expérience :

Courbe (a) : expérience 3 ;

Courbe (b) : expérience y et

Courbe (c) : expérience a.




