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TP13.  SUIVI TEMPOREL D’UNE REACTION PAR SPECTROPHOTOMETRIE 

Suivi cinétique de la réaction d’oxydoréduction entre l’eau oxygénée et les ions iodure 

 

I. Introduction 
• La réaction entre le peroxyde d’hydrogène (eau oxygénée) H2O2 et les ions iodure I

−
 est une réaction lente. 

• On souhaite : 

     – effectuer un suivi temporel de la réaction 

     – déterminer le temps de demi-réaction 

     – étudier l’influence d’un facteur cinétique 

 

                     Document 1 :                                                                                                                 
………  Document 2 :  

 Matériel mis à disposition : 

 Colorimètres Initio avec filtres. 

 Longueur d’onde des filtres disponibles en nm :  

          440 – 470 – 490 – 520 – 550 – 580 – 590 – 680. 

              

                                              

            Document 3 : 
                 Quelques couples d’oxydo-réduction : 

                 H2O2 (aq) / H2O (l)    ;  

                 I2 (aq) / I
-
(aq) ;  

                O2 (g) / H2O2 (l)      

                                               

 

 

 

II. LA REACTION ETUDIEE 
 

1) Protocole de suivi cinétique de la réaction entre le peroxyde d'hydrogène et les ions iodure. 
 

Document 4 :  
Un spectrophotomètre est relié à une carte d'acquisition. Le logiciel d'acquisition est paramétré afin de réaliser une acquisition 

temporelle de 200 valeurs de l'absorbance A pendant 15 min.  

Mélange M1 : dans un bécher, introduire :  

 18,0 mL d'une solution d'iodure de potassium (K
+
(aq) + I


(aq)) de concentration molaire 1,0 x 10

-1
 mol.L

-1
  

 10,0 mL d'une solution d'acide sulfurique (2 H
+

(aq) + SO4
2

(aq)) de concentration molaire 2,0 mol.L
-1

. 

 Ajouter rapidement à ce mélange 2,0 mL de peroxyde d’hydrogène H2O2(aq) de concentration molaire 2,0 x 10
-2

 mol.L
-1

. 

  Agiter soigneusement et introduire rapidement le mélange M1 dans une cuve de spectrophotométrie.  

Placer la cuve immédiatement dans l'appareil et enclencher la mesure de l'absorbance en fonction du temps à l'aide du logiciel 

d'acquisition. 

 

2) L’équation de la réaction             
Question 1 : 

 • Écrire l’équation de la réaction entre le peroxyde d’hydrogène et les ions iodure.      

   Les ions hydrogènes H
+

(aq) sont-ils des catalyseurs de cette réaction ? Justifier. 

Question 2 : 

 • Établir le tableau d’avancement de la réaction 

 • Déterminer le réactif limitant 

 

III. LE SUIVI TEMPOREL 

1) Le protocole 
Question 3 : 

• Un suivi temporel par spectrophotométrie est-il envisageable ? Justifier 

• Comment va évoluer l’absorbance au cours de la réaction ? 

• Rédiger le protocole expérimental permettant de réaliser le suivi cinétique en enregistrant 

les valeurs d’absorbance à  l’aide de l’interface d’acquisition 

• Il faudra : 

– Indiquer les principales étapes 

– Indiquer le matériel à utiliser 

– Justifier certains choix 

 

2) Mise en œuvre 
• Mettre le protocole en œuvre, jusqu’à obtenir le graphe A = f (t), représentant l’évolution de l’absorbance pendant la réaction entre 

les ions iodure et l’eau oxygénée.  

Tracer, à l’aide du tableur-grapheur, la courbe représentant l’absorbance A1 en fonction du temps. A1 = f1(t). 

Spectre d'absorption d'une solution 
de diiode (de concentration égale à 

2,0.10-3 mol.L-1 

     Document 5 : 
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3) Influence d’un facteur cinétique : 
En utilisant le document 4, on souhaite préparer un mélange M2, de même volume que M1 mais dans lequel la concentration 

initiale des ions iodure est divisée par 2.  

Question 4: 

 Proposer un protocole judicieux pour réaliser un mélange M2 en utilisant les solutions indiquées dans le document 4. 

 Quel facteur cinétique modifie-t-on ? 

 Attention ! Ne pas oublier de cocher : « Rajouter des courbes ». 

Tracer, à l’aide du tableur-grapheur, la courbe représentant l’absorbance A1 en fonction du temps. A2 = f2(t). 

 

IV. EXPLOITATION DES RESULTATS  
 

1) Exploitation des courbes A = f(t) : 
Question 5 : 

a – Analyser l’allure des 2 courbes. Les comparer. Expliquer. 

b- Déterminer graphiquement la valeur de l’absorbance dans l’état final Af c’est à dire lorsque le système n’évolue plus.  

    Cette valeur est-elle la même dans le cas des 2 courbes ? Justifier. 

c- Quelle est la valeur de la durée de la réaction dans les 2 cas ? Comparer et justifier. 

d- Définir le temps de demi-réaction. Déterminer t1/2  dans chaque cas. Comparer et justifier. 

 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

 
 
 
 
2) Courbe x = f(t) : 
Question 6: 

 Rappeler la loi de Beer-Lambert.  

 Quelle est la relation entre  [I2]  et l’avancement  x(t)  de la réaction à l’instant t.  Exprimer x(t) en fonction de l’absorbance A(t). 

 Sachant que la réaction est totale, déterminer la valeur de k (coefficient de proportionnalité dans la loi de Beer-Lambert). 

 

 Créer la courbe x = f(t) à l’aide de l’outil « Feuille de calcul » : 

    - Traitements  Feuille de calcul  Edition. 

    - Ecrire le « programme » permettant de calculer x 

    - Calcul  Exécuter 

    - Afficher la courbe x = f(t) dans une nouvelle fenêtre. 

 

Question 7 :  

  Définir le temps de demi-réaction.  

  Déterminer le temps de demi-réaction t1/2 à partir de la courbe x = f(t). 
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TP13. Correction. Ch9. Suivi temporel d’une réaction par spectrophotométrie   

Suivi cinétique de la réaction d’oxydoréduction entre l’eau oxygénée et les ions iodure 

2) L’équation de la réaction             
Question 1 : 

 • Écrire l’équation de la réaction entre le peroxyde d’hydrogène et les ions iodure.      

   Les ions hydrogènes H
+

(aq) sont-ils des catalyseurs de cette réaction ? Justifier. 
             Couple H2O2(aq) / H2O (l)  :       H2O2 (aq)    +   2 H+

(aq)    + 2  e-          2  H2O (l)           réduction 
             Couple  I2 (aq)   / I

– (aq)                     2 I– (aq)                                                                     I2 (aq)   + 2  e-    oxydation 

          Equation de la réaction :          H2O2 (aq) + 2 I– (aq) + 2 H+
(aq)          I2 (aq)   +   2  H2O (l) 

        Les ions hydrogène H+
(aq)   figurent dans le premier membre de l’équation, ce sont des réactifs et ce ne sont donc pas des catalyseurs de cette réaction.  

 

Question 2 : 

 • Établir le tableau d’avancement de la réaction. • Déterminer le réactif limitant 
Pour la manipulation 1 :  
               n0(H2O2) = C1V1 =  2,0.10-2 x 2,0.10-3 = 4,0.10-5 mol  

               n0(I
-) = C2V2 =  1,0 x.10-1 x   18,0.10-3 = 1,8.10-3 mol  

                n0(H
+) = 2 x 2,0 x.10.10-3 = 4,0.10-2 mol en excès (1 mol de H2SO4 donne 2 mol d’ions H+) 

 

Équation de réaction H2O2 (aq  )                       + 2 I– (aq)              +           2 H+
(aq)               I2 (aq)         +     2  H2O (l) 

État du système Avancement                                        Quantités de matière (en mol) 

État initial x = 0 n0(H2O2) = 4,0.10-5  n0(I
-) =1,8.10-3

 
 

excès 
 
0 

excès 

Au cours de la 
transfo 

x no (H2O2) – x no (I
-) – 2 x 

 
excès 

 
x 

excès 

Etat final xmax no (H2O2) – x max no (I
-) – 2 xmax 

 excès  xmax 
excès 

          Le réactif limitant est celui qui disparait en premier c’est celui qui correspond au plus petit x max. 

           no (H2O2) – x max = 0  soit x max = no (H2O2) = 4,0.10
-5

 mol 

         no (I
-
) – 2 xmax = 0  soit x max = 

    
  

 
  =  

        

 
   = 9,0.10-4 mol 

          Le peroxyde d’hydrogène H2O2 est donc le réactif limitant. x max = 4,0.10-5 mol 

Pour la manipulation 2 : La concentration initiale de I – a été divisée par 2. 

   n0(H2O2) = C1V1 =  2,0.10-2 x 2,0.10-3 = 4,0.10-5 mol donc no (H2O2) – x max = 0  soit x max = no (H2O2) = 4,0.10-5 mol 

   n0(I
-) = C2V2 =  1,0 x.10-1 * 9,0.10-3 = 9,0.10-4 mol donc no (I

-) – 2 xmax = 0  soit x max = 
    

  

 
  =  

        

 
  = 4,5.10-4 mol 

  H+ toujours en excès.   Le peroxyde d’hydrogène H2O2 reste le réactif limitant. dans la manipulation 2 : x max = 4,0.10-5 mol 

 

III. LE SUIVI TEMPOREL 

1) Le protocole 
Question 3 : 

• Un suivi temporel par spectrophotométrie est-il envisageable ? Justifier 
        Cette réaction peut être suivie par spectrophotométrie car il se forme du  diiode I2 (aq) qui est une espèce colorée. (en fait, il se forme plus  

        exactement les ions I3 
–
(aq) formés par la réaction d’équation I2 (aq)   + I– (aq)    I3 

–
(aq)).sont  

       Les molécules de diiode I2 fomées sont    responsables de la couleur de la solution : couleur jaune – brun (d’autant plus intense que la  

       concentration en I2 est grande. 

• Comment va évoluer l’absorbance au cours de la réaction ? 

La concentration molaire en diiode va augmenter au cours de la réaction car I2 se forme : l’absorbance de la solution va donc augmenter 

• Rédiger le protocole expérimental permettant de réaliser le suivi cinétique en enregistrant les valeurs d’absorbance à  l’aide de 

l’interface d’acquisition 

• Il faudra :  Indiquer les principales étapes ; Indiquer le matériel à utiliser ; Justifier certains choix 

– détermination de la longueur d’onde : en fonction des spectres et des filtres disponibles on peut choisir  = 470 nm ou  = 490 nm. 

Le document 1 montre que la courbe A = f() présente un maximum d’absorption pour  = 500 nm. Comme ce filtre n’est pas 

disponible au laboratoire, nous pouvons  utiliser le filtre à  = 470 nm ou  = 490 nm. L’absorption est encore importante. Cette 

longueur d’onde ( = 500 nm) correspond à la couleur bleue, qui est la couleur complémentaire du jaune.  

Le diiode formé est jaune, la couleur complémentaire du jaune (le bleu) est donc absorbée.  

– réglage du blanc 

– réalisation de la courbe d’étalonnage : ne sera pas nécessaire 

Paramétrage de l’acquisition :  

– on relie la sortie du spectrophotomètre à l’entrée EA0 

– durée d’enregistrement : 20 min 

– nombre de points : 200 

– le déclenchement (plus délicat) : l’enregistrement doit commencer lorsque la réaction commence. 

Le déclenchement doit être manuel et doit avoir lieu même s’il n’y a pas de cuve dans le spectrophotomètre (les premières mesures 

manqueront). 

2) Mise en œuvre 
Tracer, à l’aide du tableur-grapheur, la courbe représentant l’absorbance A1 en fonction du temps. A1 = f1(t). 

3) Influence d’un facteur cinétique : 
En utilisant le document 4, on souhaite préparer un mélange M2, de même volume que M1 mais dans lequel la concentration 

initiale des ions iodure est divisée par 2.  

Question 4: 
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 Proposer un protocole judicieux pour réaliser un mélange M2 en utilisant les solutions indiquées dans le document 4. 

Courbe 2 : mélange M2, Même volume total : 20,0 mL 
On souhaite préparer un mélange M2, de même volume que M1 mais dans lequel la concentration initiale des ions iodure est 

deux fois plus petite que dans M1.  

 Prendre 9,0 mL d'une solution d'iodure de potassium (K
+
(aq) + I


(aq)) de concentration molaire 1,0 x 10

-1
 mol.L

-1
 et 9,0 mL  

    d’eau. Pipette graduée. La concentration molaire initiale de + I

(aq) est 2 fois plus petite soit 5,0 x 10

-2
 mol.L

-1
 

 10,0 mL d'une solution d'acide sulfurique (2 H
+

(aq) + SO4
2

(aq)) de concentration molaire 2,0 mol.L
-1

 

 on verse les 2,0 mL de peroxyde d’hydrogène H2O2(aq) de concentration molaire 2,0 x 10
-2

 mol.L
-1

dans le mileu réactionnel en 

déclenchant l’enregistrement. 

– On  remplit rapidement  une cuve avec le mélange réactionnel. 

  – on installe la cuve dans le spectrophotomètre.  

 Quel facteur cinétique modifie-t-on ?  On modifie la concentration initiale des réactifs. 

Tracer, à l’aide du tableur-grapheur, la courbe représentant l’absorbance A1 en fonction du temps. A2 = f2(t). 

 

IV. EXPLOITATION DES RESULTATS  

1) Exploitation des courbes A = f(t) : 
Question 5 : 

a – Analyser l’allure des 2 courbes. Les comparer. Expliquer. 
Vitesse de réaction très grande à t = 0 (pente élevée). Puis v diminue (la pente diminue). La vitesse de réaction finit par s’annuler à partir de t ≈ 15 min. 

Manipulation 2 : la réaction est plus lente dans le cas de la 

manipulation 2. Cela s’explique par le fait que les réactifs sont plus 

dilués, or la concentration initiale des réactifs est un facteur cinétique. 

Comme la concentration de I - est plus faible, il y a moins de chocs 

efficaces entre réactifs et la réaction est plus lente à l’échelle 

macroscopique. 
b- Déterminer graphiquement la valeur de l’absorbance dans l’état 

final Af c’est à dire lorsque le système n’évolue plus.  

Cette valeur est-elle la même dans le cas des 2 courbes ? Justifier. 

Af  a même valeur pour les 2 courbes : Af  0,70 
A la fin de la réaction, il y a disparition du réactif limitant qui est donc 
le même pour les 2 expériences. xf = 4,0.10-5 mol. 

c- Quelle est la valeur de la durée de la réaction dans les 2 cas ? 

Comparer et justifier.  tf  15 min pour la manipulation1 et tf  20 

min pour la réaction2 qui est plus lente. 

d- Définir le temps de demi-réaction. Déterminer t1/2  dans 

chaque cas. Comparer et justifier. 
C’est la durée au bout de laquelle l’avancement de la réaction est la 

moitié de l’avancement maximum. Pour t = t  ½, on a x = 
    

 
  ou 

 A = 
    

 
   Pour la réaction 1 : 

    

 
  

   

 
  = 0,35. On lit graphiquement, pour la réaction 1 : t ½  2 min. 

 Pour la réaction 2 plus lente, t ½ est plus élevé. 

2) Courbe x = f(t) : 
Question 6:    Rappeler la loi de Beer-Lambert.  

La loi de Beer-Lambert exprime la relation de proportionnalité entre l’absorbance d’une solution et la concentration molaire d’une 

espèce chimique colorée. Dans ce cas : A = k · [I2].  
 Quelle est la relation entre  [I2]  et l’avancement  x(t)  de la réaction à l’instant t.  Exprimer x(t) en fonction de l’absorbance A(t). 

   D’après le tableau d’avancement :     x(t) = n (I2) à la date t soit x (t) = [I2](date t) Vtot 

 Quelle est la relation entre  [I2]  et l’avancement  x(t)  de la réaction à l’instant t.  Exprimer x(t) en fonction de l’absorbance A(t). 

  x (t) = n (I2) = [I2](date t) Vtot = 
       

 
 . Vtot 

 Sachant que la réaction est totale, déterminer la valeur de k (coefficient de proportionnalité dans la loi de Beer-Lambert). 

         xf = [I2]f Vtot   = 
  

 
  Vtot       donc k = 

       

  
.  Cas de la manipulation 1 : 

       Af = 0,693 (graphe) ; tf = 14,3 min (graphe) ; xf = 4,0.10
-5

 mol.   Vtot = 30,0 mL.  Donc k = 
             

          = 519,75 L.mol
-1

 

   k = 520 L.mol
-1

 

 Créer la courbe x = f(t) à l’aide de l’outil « Feuille de calcul » : 

    - Traitements  Feuille de calcul  Edition. 

    - Ecrire le « programme » permettant de calculer x 

    - Calcul  Exécuter 

    - Afficher la courbe x = f(t) dans une nouvelle fenêtre. 

Question 7 :  

  Définir le temps de demi-réaction.  

  Déterminer le temps de demi-réaction t1/2 à partir de la courbe x = f(t). 

Pour t = t ½, on a x = 
  

 
    

 On retrouve sur le graphique : xf = 4,0.10-5 mol. 

  Pour x = 
  

 
 = 2,0.10-5 mol, on retrouve  t ½  2 min. 

 


