TP chimie nº1                                                                                                                                        Term S

Suivi de l'évolution temporelle d'une transformation

Objectif:

Etudier l'évolution dans le temps de la réaction de décomposition de l’eau oxygénée catalysée par les ions Fe3+.

I. Principe.

a) Equation de la réaction.

L'eau oxygénée se décompose, en présence d’un catalyseur Fe2+  selon l'équation : 

2  H2O2   ____>  2 H2O  +  O2      (réaction ()

A la date t = 0 s : on ajoute à une solution diluée d'eau oxygénée So une solution de chlorure ferrique (on appellera S1 la solution obtenue) ; on va chercher à étudier l'évolution de la concentration en H2O2 de ce mélange réactionnel au cours du temps. 

     b)  Dosage de H2O2 présent à la date t.

On détermine la concentration en eau oxygénée en dosant une prise d'essai de 10 mL du mélange réactionnel par une solution titrée de permanganate de potassium C = 2,0.10-2 mol.L-1 . 

L'équation bilan du dosage est : 

2 MnO4-  +  5 H2O2  +   8 H3O+   ___>   5 O2 (g) +   2 Mn2+    + 14 H2O             (réaction()

II. Mode opératoire. 

1. Préparation du travail.

· Préparer un grand bécher d'eau très froide (eau + glace).

· Mettre dans un autre grand bécher environ 150mL d'eau oxygénée So.

· Numéroter les petits erlenmeyer (ou bécher, le cas échéant) de 0 à 8.

2. Dosage de la solution So

· Prélever 10,0 mL de la solution So, le mettre dans le bécher ou erlenmeyer n°0.

· Ajouter  10 mL d'acide sulfurique à 1 mol.L-1  et 20 mL d'eau.

· Préparer la burette avec la solution titrée de permanganate de potassium 

· Doser la solution d’eau oxygénée contenue dans le bécher n°0 à l’aide de la solution de permanganate de potassium. On réalisera deux dosages : un rapide et un précis.

3. Préparation du mélange réactionnel S1.

Ajouter 1 mL d'une solution de chlorure ferrique (1 mol.L-1) dans le grand bécher contenant la solution d'eau oxygénée So. Déclencher le chronomètre dès que la dernière goutte de catalyseur a été versée.

4. Réalisation des prélèvements, des trempes et du dosage de l'eau oxygénée restante dans chaque becher.

· Commencer immédiatement les prélèvements successifs de V = 10,0 mL du mélange réactionnel.

· Placer ce volume dans les bécher numérotés de 1 à 8.

· Aux instants ti , ajouter dans chaque bécher n° i , 20 mL d'eau glacée et 10 mL d'acide sulfurique à 1 mol.L-1.

· Réaliser le dosage de l'eau oxygénée contenue dans chaque bécher n°i, par la solution titrée de permanganate de potassium. 

· Relever le volume Ve versé à l'équivalence et  noter sa valeur dans le tableau de résultats.
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Attention : les contraintes de cette étude cinétique nous impose un seul dosage précis, à la goutte près.

III. Questions.

a) A propos du mode opératoire.

a- Quel est l'intérêt de verser dans le mélange réactionnel de l'eau froide et de l'acide sulfurique ?

b- Justifier votre choix de la verrerie pour réaliser les différents prélèvements (étape II.2).

b) Exploitation du dosage de l’eau oxygénée par la solution de permanganate de potassium. 

a- Etablir le tableau d’avancement de la réaction de dosage (réaction ().

b- Définir l’équivalence. 

c- Etablir la relation littérale entre la quantité de matière en eau oxygénée présente à la date t dans 10 mL du mélange réactionnel S1 (notée n(H2O2)), C et Ve.

d- En déduire la concentration en eau oxygénée, [H2O2] à la date t du mélange réactionnel S1.

e- Compléter alors le tableau.

c) Evolution temporelle de la décomposition de l’eau oxygénée (réaction ().

a- Tracer le graphe ( H2O2( = f ( t ).

b- Définir et déterminer, à partir du graphe, le temps de 1/2 réaction noté t1/2 ( sa définition sera donnée pendant le TP)

c- Etablir le tableau d’avancement de la réaction (. On notera no la quantité de matière initiale de H2O2 présente dans 10 mL du mélange réactionnel, et x l’avancement de la réaction à une date t dans 10 mL du mélange réactionnel.

d- En utilisant ce tableau et la relation établie au 2.b., établir la relation littérale entre x, no, C et Ve. Compléter alors le tableau.

e- Tracer x = f(t).

f-  Comment évolue la  vitesse volumique de la réaction au cours du temps ?

Cinétique de décomposition d'une eau oxygénée. 

 Fiche professeur

Objectifs théoriques.

· Etablir le tableau descriptif de l’avancement d’une réaction.

· Définir l’équivalence lors d’un titrage et en déduire la quantité de matière de réactif titré.

· A partir de mesures expérimentales et du tableau descriptif de l’évolution du système, représenter, en fonction du temps, la variation des quantités de matière ou des concentrations d’un réactif et de l’avancement de réaction.

· Interpréter qualitativement à l’aide d’une des courbes d’évolution tracées la variation de la vitesse de réaction.

· Connaître la définition du temps de demi-réaction t1/2
Objectifs expérimentaux.

· Verrerie : choix et utilisation.

· Technique de dosage, détermination expérimentale de l’équivalence.

· Justifier les différentes opérations réalisées lors du suivi de l’évolution temporelle d’un système ; exploiter les résultats expérimentaux.

· Déterminer t1/2 à partir des résultats expérimentaux.

Organisation du TP.

· Distribuer à chaque groupe  environ 150 mL d'eau oxygénée à environ 1V, dans un grand becher.  

· Tous les groupes de deux dosent la solution initiale en eau oxygénée. Ceci permet d'avoir le premier point de la courbe et permet de s'exercer à faire un seul dosage précis. De plus la valeur trouvée pour Voe donne l'ordre de grandeur de ce volume équivalent, il faut alors faire remarquer aux élèves que pendant la cinétique ce volume diminue. 

· On regroupe alors les élèves par équipe de 4. Les élèves doivent travailler en équipe et se répartir le travail avant de commencer.
· Préparer le cristallisoir ou grand becher d’eau glacée et tous les erlenmeyer  (8) pour la trempe.

· Préparer les 2 burettes.

· Mettre en route la cinétique.

· Répartir le travail de dosage entre les 2 groupes: afin d'avoir un point toutes les 5 min au moins, chaque groupe doit réaliser un dosage en environ 10 min.
Remarques.

· Ce TP exige une bonne maîtrise des dosages, il semble donc important que les élèves aient déjà réalisé un tel dosage lors d’un TP « zéro » de révision.

· Selon l’avancement du cours, les questions relatives au temps de demi-réaction et à la vitesse pourront être modifiées. Ces notions peuvent éventuellement être introduites lors de ce TP (les définitions seront alors données) ; On peut également faire le choix de les introduire au cours suivant en utilisant les résultats expérimentaux obtenus lors de ce TP.

· Il est fréquent lors du dosage que les premières gouttes de  permanganate ne se décolorent pas instantanément. En effet la réaction de dosage rapide à température ambiante, ne l’est pas tout à fait à faible température (ce qui est le cas ici). Elle est en fait autocatalysée par Mn2+, il ne faut donc pas s’inquiéter et ajouter un peu plus de permanganate, la décoloration est alors immédiate.

· La concentration en Fe3+ doit être d’environ 1 mol.L-1, si elle plus faible la cinétique est bien plus longue.

· Le dégagement gazeux de O2  devient important en fin de réaction, il est donc de plus en plus difficile de pipeter avec précision les 10 mL de mélange réactionnel, en cas de grandes difficultés faire utiliser une éprouvette graduée.

Résultats

	temps t en min
	0
	3
	5
	8
	10
	15
	20
	25
	30
	35

	Ve en mL
	20,0
	16,0
	14,4
	11,8
	10,0
	7,5
	6,3
	5,2
	4,0
	3,2

	n(H2O2) en mol
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	( H2O2( 10-2 mol.L-1
	10
	8,00
	7,20
	5,90
	5,00
	3,75
	2,60
	2,00
	1,50
	1,00

	x (10-4 mol)
	0
	2,00
	2,80
	4,10
	5,00
	6,25
	6,85
	7,40
	8,00
	9,00


Réponses aux questions.

1. A propos du mode opératoire.

a- Quel est l'intérêt de verser dans le mélange réactionnel de l'eau froide et de l'acide sulfurique ?

On réalise une trempe afin de stopper la réaction ( à une date t donnée, cette réaction n’évoluera plus durant le dosage par le permanganate de potassium. On agit sur deux facteurs cinétiques : la température (si T diminue la décomposition de l’eau oxygénée sera plus lente) et la concentration ( en diluant on diminue la vitesse.

b- Justifier le choix de la verrerie pour réaliser les différents prélèvements.

· Pipette graduée de 1 mL pour ajouter Fe3+ :  une grande précision n’est pas nécessaire, Fe3+ ne sert qu’à catalyser la réaction de dosage.

· Eprouvettes graduées pour prélever l’eau et l’acide sulfurique : ces deux volumes ne nécessitent pas d’être connus avec grande précision, ils ne servent qu’à réaliser la trempe.

· Pipette jaugée de 10 mL pour prélever l’eau oxygénée à une date t : ce volume doit être mesuré avec une grande précision puisque c’est l’eau oxygénée que l’on dose.

· Burette graduée pour ajouter le permanganate de potassium qui est la solution titrante.

2. Exploitation du dosage de l’eau oxygénée par la solution de permanganate de potassium. 

a- Etablir le tableau d’avancement de la réaction de dosage (réaction ().

	
	   2 MnO4-      
	+      5  H2O2                                   
	+   6 H+         
	(   2 Mn2+ +               
	         5 O2  +                
	  8  H2O

	EI
	n(MnO4-)ajouté
	n(H2O2)
	/
	0
	0
	/

	En cours
	n(MnO4-)ajouté - 2x
	n(H2O2) – 5x
	/
	2x
	5x
	/

	EF
	n(MnO4-)ajouté - 2xmax
	n(H2O2) – 5xmax
	/
	2 xmax
	5 xmax 
	/


b- Définir l’équivalence. 

A l’équivalence, les ions  permanganate et l’eau oxygénée ont totalement réagi. 

c- Etablir la relation littérale entre la quantité de matière en eau oxygénée présente à la date t dans le mélange réactionnel (notée nH2O2), C et Ve.

Donc à l’équivalence :  n(H2O2) – 5 xE = 0  et n(MnO4-)ajouté à l’équivalence  - 2 xE = 0  

( xE = n(H2O2)/5    (   n(MnO4-)ajouté à l’équivalence = 2 n(H2O2)/5 

(   n(H2O2) = 5/2 n(MnO4-)ajouté à l’équivalence = 5/2 C.VE
d- En déduire la concentration en eau oxygénée, [H2O2] à la date t du mélange réactionnel.

[H2O2] = n(H2O2) / V  où V = 10 mL (volume de mélange réactionnel prélevé à la date t)

soit 
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3. Evolution temporelle de la décomposition de l’eau oxygénée (réaction ().

a- Tracer le graphe ( H2O2( = f ( t ).

b- Définir et déterminer, à partir du graphe, le temps de 1/2 réaction.

Le temps de demi-réaction est le temps nécessaire pour qu’il y ait disparition de la moitié de la quantité de matière du réactif limitant.

Soit t1/2 = 10 minutes

c- Etablir le tableau d’avancement de la réaction (, on notera x l’avancement de la réaction à une date t et n° la quantité de matière initiale en H2O2 
	
	2  H2O2             =
	H2O     +
	O2

	 t = 0
	no
	
	0

	date t
	no - 2 x
	x
	x


d- En utilisant ce tableau et la relation établie au 2.b., établir la relation littérale entre x (avancement de la réaction à la date t), C et Ve. Compléter alors le tableau.

A la date t : n (H2O2) = n° - 2x  soit x = ½ ( n° - n(H2O2) ) = ½ (n° - 5/2 C1Ve)

Avec n° = 5/2 C1Veo

Soit      x = 5/4 C1 ( Veo-Ve)    

e- Tracer x = f(t).

f- Rappeler la définition de la vitesse volumique de la réaction. Comment évolue cette vitesse au cours du temps ?
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v est donnée à l’aide d’un tableur qui calcule directement la dérivée de x par rapport au temps ou par la valeur du coefficient directeur de la tangente à la courbe.

On constate que le coefficient de la tangente à la courbe diminue au cours du temps par conséquent la vitesse volumique de la réaction diminue au cours du temps.
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FERNANDEZ 

CLASSE DE TERM S                          VENDREDI 20/09 ( 7 H 30   - 11 H 30)

Cinétique de décomposition d'une eau oxygénée.                Liste du matériel

Au bureau:

· Solution d’eau oxygénée à 1 Volume. (2L pour une classe)

· Solution de permanganate de potassium C = 2,0.10-2 mol.L-1 ( 1 L)

· De la glace en assez grande quantité.

· Réserve d'eau distillée.

· 1 thermomètre.

· Solution de chlorure ferrique à 1 mol.L-1  ( 50 mL).

Pour 4 groupes (1 table sur 2).

· 1 flacon de H2SO4 à 1 mol.L-1 

· 1 grand cristallisoir.

· 1 grand becher

· 10 erlenmeyer ou petits béchers

· 1 pipette mL/mL

· (1 chronomètre).

· 1 éprouvette graduée de 25 mL et une éprouvette graduée de 100mL.

Pour 8 groupes (toutes les tables)

· 1 pissette d'eau distillée.

· 1 verre à pied.

· 2 becher

· 1 pipette jaugée de 10 mL + propipette

· 1 poste de dosage (burette graduée, agitateur magnétique)

_1082803422.unknown

_1082803421.unknown

