
Entraînement de cinétique chimique PCSI

Ces trois exercices ont pour but de vous faire retravailler des points variés du cours de cinétique
chimique de PCSI. Avant de les traiter, assurez-vous de bien avoir compris l’utilisation de la
régression linéaire comme outil de validation d’hypothèse, c’est un point central de ce cours,
qui pose souvent des difficultés d’appropriation en début de PCSI.

Spectrophotométrie

On se propose de déterminer l’ordre et la constante de vitesse de la réaction d’oxydation des
ions iodure I– par les ions peroxodisulfate S2O

2–
8 en solution aqueuse.

1. Ecrire l’équation bilan de la réaction (1) entre les ions iodure et les ions peroxodisulfate.
Calculer sa constante d’équilibre.

Dans cette réaction, seule la solution aqueuse de diiode est colorée. La réaction (1) sera suivie
en mesurant l’absorbance de la solution au cours du temps.

2. Si on souhaite vérifier la loi de Beer-Lambert, comment choisit-on habituellement la lon-
gueur d’onde de travail ? Quelle courbe doit-on tracer au préalable pour déterminer ex-
périmentalement cette longueur d’onde ?

3. Faire le lien entre cette longueur d’onde et la couleur du diiode.

A la longueur d’onde de 454 nm on mesure l’absorbance A de différentes solutions de diiode,
préparées à partir d’une solution mère de diiode à 2 ⋅ 10−3 mol ⋅ L−1. On obtient la courbe
suivante.
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Données:

Groupe
de

CONTRIBUTION DES AUTRES ELECTRONS à σ

l’électron
   étudié

Electrons des
couches

Electrons de la
couche

Autres électrons de
la couche n

Electrons
des couches

n-2, n-3, ..... n-1 s, p d f n+1, n+2...
 s, p 1,00 0,85 0,35* 0 0 0

d 1,00 1,00 1,00 0,35 0 0
f 1,00 1,00 1,00 1,00 0,35 0

* 0,31 dans le cas d'un électron 1s

II) ETUDE  CINETIQUE SUIVIE PAR SPECTROPHOTOMETRIE

On se propose de déterminer l'ordre et la constante de vitesse de la réaction d'oxydation
des ions iodures par les ions peroxodisulfates S2O8

2-en solution aqueuse.

1°) Réaction étudiée

a) Écrire l'équation bilan de la réaction (1) entre les ions iodures et  les ions
peroxodisulfates. Exprimer puis calculer sa constante d'équilibre. Conclure.

b) Dans cette réaction, seule la  solution aqueuse de diiode est colorée. Préciser
cette couleur.

2°) Suivi de la réaction

La réaction (1) sera suivie en mesurant l'absorbance de la solution au cours du temps. On rappelle
la loi de Beer-Lambert donnant l'absorbance A d'une solution de I2 à la concentration C placée
dans une cuve d'épaisseur l : A = εεεελλλλ. l .C.  où ελ est le coefficient d'extinction molaire de I2 à la
longueur d'onde λ.

a) Si on souhaite vérifier cette loi, comment choisit-on habituellement la longueur
d'onde de travail? Quelle courbe doit-on tracer au préalable pour déterminer
expérimentalement cette longueur d'onde?

b) Faire le lien entre cette longueur d'onde et la couleur du diiode.
A la longueur d'onde de 454 nm on mesure l'absorbance A de différentes solutions de diiode,
préparées à partir d'une solution mère de diiode à 2.10-3 mol.L-1 . On obtient la courbe suivante.
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4. Expliquez comment vous prépareriez 20 mL de la solution de diiode à 5 ⋅ 10−4 mol ⋅ L−1 à
partir de la solution mère (volumes prélevés, verrerie utilisée).

5. La loi de Beer-Lambert est-elle vérifiée ?
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On suppose que la réaction étudiée admet un ordre partiel p par rapport aux ions iodure et un
ordre partiel q par rapport aux ions peroxodisulfate.
A l’instant t = 0, on mélange 25 mL de solution d’iodure de potassium à 0,250 mol ⋅ L−1 et
15 mL de solution de peroxodisulfate d’ammonium à 6,25 ⋅ 10−3 mol ⋅ L−1.

6. Calculer les concentrations des réactifs juste après le mélange et avant que ne débute
la réaction. Montrer sans calcul supplémentaire que ces conditions initiales permettront
de déterminer l’ordre de la réaction par rapport aux ions peroxodisulfate. Donner alors
l’expression de la constante apparente de vitesse.

7. En faisant un bilan de matière, déterminer la concentration en peroxodisulfate à un instant
t en fonction de la concentration en diiode à ce même instant.

8. En supposant la réaction d’ordre 1 par rapport aux ions peroxodisulfate, établir quelle
fonction de sa concentration [S2O

2–
8 ] il faut tracer expérimentalement pour le vérifier.

9. Expliquer brièvement comment à partir de la mesure de l’absorbance du mélange au cours
du temps, on pourra déterminer à tout instant la concentration en ions S2O

2–
8 .

10. On obtient les résultats suivants :

t (min) 0 4 8 12 16
A 0 0,349 0,670 0,940 1,178

Montrer que ces résultats sont en accord avec une cinétique d’ordre 1.
11. Calculer la constante apparente de vitesse.

Données :
E○(I2/I−) = 0,62 V ; E○(S2O

2−
8 /SO2−

4 ) = 2,01 V
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Conductimétrie

Onmélange des volumes égaux d’une solution de 2-méthylpropanolate de sodium (noté tBuONa)
1 mol ⋅ L−1 et d’une solution d’iodométhane CH3I 1 mol ⋅ L−1. Ces solutions sont réalisées dans
un solvant aprotique convenablement choisi. Le mélange obtenu sera noté S dans la suite. La
réaction qui se déroule a pour équation :

tBuO– + CH3I → tBuOCH3 + I–

1. On suppose cette réaction élémentaire. Quelle loi cinétique vérifie probablement cette
réaction ?

L’évolution au cours du temps de la composition du mélange est suivie grâce à la mesure de la
conductivité γ de la solution S. On supposera que cette solution vérifie la loi de Kohlrausch :
γ = ∑λiCi.

2. Que représentent λi et Ci dans la relation précédente ? Quelles sont les unités dans le
système international des grandeurs γ, λi, Ci ?

3. Pourquoi la conductivité de la solution varie-t-elle au cours du temps ?

Une série de mesures a permis d’établir le graphique suivant. γ(0) et γ(∞) désignant respec-
tivement la conductivité de la solution à l’instant initial et au bout d’une durée théorique
infinie.

PHYSIQUE-CHIMIE Filière PSI

-rlf

air à
température Ta

récipient de capacité thermique C
et de température T r

paroi d'épaisseur e et de surface
de contact S avec l'air ou le récipient

La température de la paroi en contact avec l'air est Tl' celle en contact avec le
récipient T2' On modélise les transferts thermiques du récipient avec l'exté-
rieur de la façon suivante: le flux thermique de l'air à la paroi est

III.B -
)fIn.B.l) Quelle est la signification physique de la relation

èJjQ èJT

où cm est la capacité thermique massique, la masse volumique et t le temps.
,jII.B.2) Détailler l'élaboration de cette relation.
/
·:jIII.C - En déduire l'équation aux dérivées partielles vérifiée par la température.
\dïII.D - Le récipient utilisé peut être modélisé par un système à une dimension
de longueur caractéristique L. On utilisera les données numériques: L = IOcm,
cm = 5 . 103 S.I. , = 103 S.I. , le = 10 S.I., Pv = 75 kW .m-3 .

. ;ilII.D.l) Déterminer la loi d'évolution de la température en régime permanent,
. dans l'hypothèse où T(O) = T(L) = Ta'
/III.D.2) Application numérique: calculer la différence entre la température
maximale dans le récipient et Ta'
/III.E . On se place en régime transitoire.
i·III.E .1) Par un raisonnement dimensionnel (par exemple en raisonnant sur les
unités), déterminer une durée caractéristique d'évolution de la température à
l'intérieur du réacteur en fonction de cm' le, L et u .
;'

/III.E.2) Application numérique: calculer cette durée.
;tII.E.3) Quel phénomène physique permet d'expliquer que le temps caractéris-
/ tique d'évolution de la température est en fait beaucoup plus faible?
III.F - Par la suite, on considérera la température de la solution homogène et on
la notera T r .
Modèle électrocinétique des échanges de chaleur.
On appelle V le volume de la solution et on note C = V la capacité thermi-
que de la solution et P = P v V la puissance fournie par la réaction chimique à la
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Démontrer que ces mesures permettent de vérifier la loi cinétique précédem-
ment admise.
II.C.4) Déterminer la valeur de la constante de vitesse et préciser son unité.
II.D -
II.D.l) Peut-il exister des réactions parasites? Si oui, les préciser.
II.D.2) La méthode étudiée ci-dessus constitue-t-elle une voie d'accès intéres-
sante au MTBE ?
II.D.3) Que donnerait la réaction CH30- + (CH3).,,cCI ?

Partie III - Propagation de la chaleur dans la solution

La réaction chimique réalisée dans la partie II est exothermique et dégage une
puissance thermique volumique Pv supposée uniforme.
On rappelle la loi de Fourier à une dimension: j Q = -le
où j Q est la densité de flux thermique, T la température et le la conductivité
thermique.
III.A - Donner les unités des trois termes j Q, T et le dans le système
international. x

II.C.2) Pourquoi la conductivité de la solution varie-t-elle au cours du temps?
II.C.3) Une série de mesures a permis d'établir le graphique ci-dessous. y(O) et
y(co) désignant respectivement la conductivité de la solution à l'instant initial et
au bout d'une durée théorique infinie.

y(O) - y(t)
y(t) - y(co)
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4. Démontrer que ces mesures permettent de vérifier la loi cinétique précédemment admise.
5. Déterminer la valeur de la constante de vitesse et préciser son unité.
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Phase gaz

Le pentoxyde de diazote N2O5 gazeux se dissocie par chauffage en dioxyde d’azote NO2 et
en dioxygène O2. On considère que cette réaction, totale, a lieu dans un récipient à volume
constant. Tous les gaz seront supposés parfaits. On prendra pour valeur de constante d’état des
gaz parfaits R = 8,31 J ⋅K−1 ⋅mol−1.
On introduit une mole de N2O5 dans un récipient de volume V = 10 L maintenu à T = 140 ℃
à l’instant initial.

1. Calculer la pression initiale dans le récipient. Quelle sera la pression dans le récipient en
fin d’évolution (durée infinie) ?

2. On suit la cinétique de cette réaction en traçant la courbe ln (pN2O5
) en fonction du temps,

où pN2O5
est la pression partielle en N2O5 dans le récipient. Cette courbe est un segment

de droite. On constate d’autre part qu’il reste 0,5 mol de N2O5 dans le récipient à l’instant
t = 8 s. En déduire l’ordre de la réaction et la valeur de la constante de vitesse k.

3. On recommence l’expérience avec deux moles de N2O5. Au bout de combien de temps
obtiendra-t-on le même rendement de 50 % ? Commenter brièvement.

4. Etablir la loi donnant la pression totale p dans le récipient en fonction du temps et de la
pression initiale.

5. L’expérience étant réalisée à 90 ℃, on mesure un temps de demi-réaction de 9 minutes.
Calculer l’énergie d’activation de la réaction.

6. On propose le mécanisme suivant :

N2O5

k1
GGGGGBFGGGGG

k-1
NO2 +NO3 (1)

NO2 +NO3

k2Ð→ NO2 +O2 +NO (2)

NO +N2O5

k3Ð→ 3NO2 (3)

On suppose que l’étape (2) est l’étape cinétiquement déterminante et on considère que
l’équilibre (1) est établi rapidement. Montrer que le mécanisme est compatible avec l’ordre
expérimental déterminé et exprimer la constante k en fonction des constantes ki des
réactions élémentaires.

7. Une autre série de mesures a été effectuée. Les valeurs expérimentales suivantes expriment
la pression partielle pN2O5

en N2O5 (mesurée en millibars) en fonction du temps (mesuré
en minutes) à 45 ℃.

t (min) 0 10 20 40 60 80 100 120
pN2O5

(millibars) 465 330 247 140 77 44 24 13

Montrer que ces valeurs sont compatibles avec une cinétique du premier ordre en N2O5.
Calculer numériquement la valeur de la constante k.
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