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EXERcCICE N° ]

Dans un récipient, on introduit :
- Un volume V1=15 mL d'une solution aqueuse (S:) de péroxodisulfate de potassium KzS20s de concentration
molaire €1=0,2 mol.L-!.
- Un volume Vo =2 mL d'une solution aqueuse (So) de thiosulfate de sodium Na2S20s3, de concentration
molaire Co= 1,5 mol.L™!
- un volume V3=3 mL d'empois d'amidon.

Puis on ajoute Un volume V2= 40 mL d'une solution aqueuse (S:z) d'iodure de potassium KI de concentration

molaire C2=0,2 mol.L™! et on déclenche immédiatement un chronometre ( c'est I'instant t=0 min), on remarque

qu'a l'instant de date t1 =10 s une couleur bleue nuit apparait.

1- Etude Experimental
a- A quoi est due la couleur prise par le mélange ?

b- Pourquoi I'apparition de la couleur bleue nuit n'était pas instantanée ?
c- Ecrire I'équation de la réaction des ions iodures et des ions peroxodisulfate. (S20827/S0427),(I2/I")
d- Dresser son tableau d'avancement.
2- Etude théorique
La réaction de dosage, rapide et totale, est 25,032 + I, o 5404 + 2T
Déterminer la concentration molaire des ions iodures a l'instant ti.

3- Lorsque la couleur bleue nuit a apparu on a ajouté immédiatement un autre volume Vo=2 mL de la solution
(S0), sans arréter le chronometre, on remarque qu'a houveau la couleur bleue nuit réapparait a l'instant
t2=65s.

a- Le volume de thiosulfate de sodium versé dans le mélange est 2Vo et pourtant l'instant t2 >2t1. Expliquer.

b- La réaction d'oxydation des ions iodures par les ions peroxodisulfate a-t-elle atteint son état final a la

l'instant t2? justifier la réponse.

4- on calcule la quantité de matiére des ions iodures restants lors de la réaction entre I- et S208%, ce qui
nous a permis de tracer la courbe d'évolution de la quantité de matiere des ions iodures au cours du temps
(figure 1)
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a- Définir puis calculer la vitesse moyenne de la réaction entre les instants t1 et ta.
b- Définir puis trouver la vitesse instantanée de la réaction a l'instant ti.

c- déduire la vitesse volumique de la réaction a cet instant.

d- A quelle instant t3 la vitesse de la réaction est v(t1) = 0,5 . 10°* mol.s™!

e- Déterminer le temps de demi-réaction ti/2. 1/4




EXERCICE N2

L'eau oxygénée (H20:) réagit avec les ions iodures I” suivant la réaction lente et totale d'équation :

H202 (aq) * 2T 7(ag) *+ 2 H30"(aq) — T2(aq) + 4 H2O
A t=0 on mélange, a une température 6 constante, les solutions aqueuses suivantes :
0 une solution (S1) d'iodure de potassium (KI) de concentration C; et de volume V=100 mL ;
0 une solution (Sz) d'eau oxygénée de concentration molaire Cz et de volume V2=80 mL ;
0 une solution d'acide sulfurique de volume Vs =20 mL (L'acide sulfurique est en exces).
Pour étudier la cinétique de cette réaction on dose la quantité de Hz0, restante par une solution de
permanganate de potassium KMnO4 en milieu acide de concentration molaire €=0,5 moL.L™!. Soit V: le
volume de la solution de KMnO4 nécessaire pour obtenir |'équivalence, L'équation de la réaction de dosage

rapide et totale s'écrit : 2 Mn04 + 3 H:0; + 6 H:0° ——» 2 Mn*>* + 4 O, + 12H:0

[H202] (10 “* mol.L?)
A : g :

1) Préciser, en le justifiant, le réle (catalyseur ou réactif) des ions hydronium HzO* pour la réaction (I).
2) Montrer que les concentrations initiales des ions iodure et de I'eau oxygénée dans le mélange, s'expriment

respectivement par : [I ’]0 = % et [H,0,], = 2C5:2

3) Dresser en avancement volumique y, le tableau descriptif de I'évolution de la réaction (I).
4) a) Définir la vitesse volumique instantané Vv(t) de la réaction puis calculer sa valeur maximale.
b) Expliquer qualitativement comment évolue la vitesse de la réaction au cours du temps ?
Donner le facteur cinétique responsable a cette évolution.
¢) A quelle instant 1 la vitesse de la réaction est v(t1) = 0,2 . 10~ mol.min"!
5) En exploitant la courbe, déterminer les valeurs des concentrations molaires Ci et Cz
6) a- Donner un schéma annote du dispositif de dosage

b- En utilisant le graphe de la figure 1 et I'équation de la réaction de dosage, déterminer Le volume de

de KMnO4 nécessaire pour obtenir |'équivalence a t= 20min
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EXERCICE N °3

L’oxydation des ions iodures I' par |’eau oxygénée H,0,, en milieu acide, est une réaction chimique lente
et totale. Cette réaction est symbolisée par |'equation suivante : H;O; +2I' +2 H;0" = I; +4 H;0
Dans un becher, on melange a I'instant =0, un volume V,=100mL d’une solution aqueuse (S;) d’eau
oxygenee H,0, de concentration C,, avec un volume V,=100mL d’une solution aqueuse (S;) d’iodure de
potassium KI de concentration C,=0,ImoL.L" et quelques gouttes d’une solution aqueuse d'acide
sulfurique concentree, dont on négligera le volume.

Par une methode expérimentale convenable, on suit I’évolution de I’avancement x de la reaction en
fonction du temps. On obtient la courbe x=f{(t) de la figure(1).

T x(10”mon
4 -
HEN = i

3 i

I Figure-1-
2 f / ! !

i
17
nf ; i >

4 B 1z 1 20 24 28 32 30

1) Completer le tableau suivant décrivant l'évolution du s:-,-;stéme.

Equation de la réaction H,0, + 21" + 2 HO —> 1, + 4 H,0

Etat de Avancement Ouantité de matiérefen mol)

systéme x{mol)

t{initial} 5] T Eﬂ‘ ............ Solvant

t (en cours) | ... ... D exces | ... ... en
exces

tff_ll'lg]} ............ saessassawsn | awssoswssaswsas B N sasssmmamman

2) a- Determiner graphiquement la valeur de |'avancement final xyde la réaction.

b- Montrer que dans ce mélange, I'eau oxygénée constitue le réactif limitant.
c- Calculer la concentration C,.

3) a- Définir la vitesse instantance de la réaction.
b- Calculer sa valeur a la date t=0.

¢- Indiquer qualitativement comment ¢volue la vitesse de la réaction au cours du temps.
Quel facteur cinétique responsable a cette variation.

4) Calculer la vitesse volumique movenne de la réaction entre les dates #,=0 et t,=16min.
5) On refait 'expérience precedente mais, en utilisant une solution aqueuse d’eau oxygence de

L]
concentration € ;=0,05mol.L”. Préciser, en le justifiant :

a- Sil'avancement final xyest modifié ou non. Dans |'affirmative, calculer sa nouvelle valeur
b- Si la valeur de la vitesse de la reaction, a I'instant /=0, augmente ou diminue.
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EXERCICE N °4

On prépare, dans un bécher, un volume Vi = 25 mL d'une solution Si, d'iodure de potassium KI de
concentration C; et dans un autre bécher, on place un volume V2 = 25 mL d'une solution S; d'eau oxygénée
acidifiée de concentration Ca.
A la dale t = Os, on mélange les contenus des 2 béchers et on agite, la réaction lente et totale qui se produit
est d'equation : H,0, + 2H30* + 2I" > 4H,0 + I,
1- a- Donner la définition d'une réaction totale.
b - Dresser le tableau d'avancement de la réaction en considérant que les ions H30* sont en exceés,

2- Pour étudier la cinétique de cette réaction on prépare des prélevérent identiques de volume VO=5 mL
chacun et on dose la quantlte de H:0: restante dans chaque prélevérent par une solution de permanganate
de potassium KMnO4 en milieu acide de concentration molaire C=10-2 moL.L™!. Soit V : le volume de la
solution de KMnO4 nécessaire pour obtenir |'équivalence, L'équation de la réaction de dosage rapide et
totale s'écrit :2 Mn04 + 3 H202 + 6 H:0° —» 2 Mn** + 4 O, + 12H:0
Les résultats de dosage ont permis de tracer le graphe

d'évolution du volume de la solution de (KMnOs) ajoute a A vanos ym. |
I'équivalence (voir figure-1-). 15 | |
a - Donner un schéma annote du dispositif de dosage. 12 \\ |
b - Prélever du graphe la quantité de matiére initiale et R
finale de |'eau oxygénée ? ’\‘\h__________
¢ - Deduire la valeur de I'avancement finale x¢ J
Préciser le réactif limitant. 3 —x rp a0
1013 20 I 40 .
d - Calculer alors C; et C;
Déduire la concentration molaire de |'eau oxygénée et des ions iodures dans le mélangeaV(Mno )
4

2- a- Définir la vitesse d'une réaction chimique et établir son expression en fonction de TS

b- Calculer la vitesse maximale de la réaction.

c- Définir la vitesse volumique moyenne de la réaction et calculer sa valeur entre les instants t1=0 min
et t2=15min.

d - A quelle instant t3 la vitesse de la réaction est v(t3) =Vimoy (t1,12)

Expérience 1 2 3 |
3- Onréalise trois expériences suivant les différentes n;{LH;DE}}m'd mol)| 10 | 10 |10
conditions expérimentales précisées dans Le ng(1’)(10™ mol) 5 5 3
tableau ci-contre: T(°C) |40 |40 |20
A L'aide de moyens appropriés, on suit la variation du CETE]FS_EUF{QG“} sans | avec | sans
nombre de moles de H.0, restant en fonction du temps + Ng(H3O )(10™ mol) | exces | exces | exces

au cours de chacune des trois expériences réalisées, Les

résultats obtenus sont représentés par Le graphe de la

figure- 2- 10

a- Donner la définition d'un catalyseur. '

b- Attribuer, en Le justifiant les courbes (a) et (b) aux
expériences correspondantes.

c- Tracer L'allure de la courbe d'évolution de n(H20.) au
cours du temps correspondant a |'expérience restante.

Tn (H202)(10™ mol)

timin)

10

Bon courage et bonne réussite
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EXERCICE N °4

On veut étudier la cinétique de |'oxydation des ions iodure I~ par le peroxyde d'hydrogéne (eau oxygénée)
H20.. Cette réaction est lente et totale.

I-On donne les couples : H:02 /H.O et I./I-

L'équation bilan de la réaction étudiée est : H:02 + 2 HsO* + 2I -~ —> 4 H.0 + I

Ecrire les demi équations correspondant aux couples oxydo-réducteurs mis en jeu.

I- On réalise le mélange en solution aqueuse ci-dessous (I'eau oxygénée est introduite a la date t+ = 0) :

Hs0* I H20:
Ci=1 molL! C2=10 ' mol.L-! C3:=7,8.10"2mol.L!
| mélange (b) 10 mL 18 mL 2 mL

1- Le mélange réactionnel brunit peu a peu.
a - Quelle est |I'espéce chimique responsable de cette coloration ?
b - Préciser le role de |'acide sulfurique ajouté au mélange.

2- On suit |'évolution du mélange réactionnel ci-dessus
A partir des résultats expérimentaux, on peut en déduire le graphe [I2] = f (1)

A K .

a - Définir la vitesse instantanée de de la réaction. ] 1,93 b
b - Déterminer graphiquement sa valeur a la date 6 i =t

t1 = 0 et dla date t2= 7.5mn.Justifier la variation  inkinkieits Salabiabl iy Fialiel ialielts [Tt

de cette vitesse au cours du temps. Pl
3- Calculer en mol.L ! les concentrations molaires en 3'84"“7'“; 4
eau oxygénée et en ions iodure dans le mélange réactionnel a s |
la date t = 0. On admettra que les ions H3O* sont introduits s .
en exces. 1 !
4 - a- Dresser le tableau descriptif d'évolution du 7 :

Systéme chimique. En déduire le réactif limitant. : : L L . A
b- Calculer |'avancement final x¢ de cette réaction.

c- Calculer la concentration en diiode formé quand la réaction est terminée. Vérifier cette valeur sur la
courbe [I] = f(1). La réaction est-elle terminée ?
d- Déterminer le femps de demi réaction t1/2

5-0On recommence |'expérience avec le mélange suivant :

Hs:0* I- H20: eau distillée
Ci=1 mol.L ! C=10 *mol.L? C3=7,8.10"2mol.L*!
| mélange (b) 10 mL 10 mL 2 mL 8 mlL

a- Aladate t =0, la vitesse de formation du diiode dans le mélange (b) elle : plus petite, égale ou plus
grande que la vitesse de formation du diiode dans le mélange(a) ? Justifier.
b - Aladate t infinie, la concentration en diiode formé dans le mélange (b) est-elle : plus petite,
égale ou plus grande que la concentration en diiode formé dans le mélange (a) ? Justifier

Bon courage et bonne réussite
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