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I. Introduction o
La mesure des vitesses ainsi que la détermination
des mécanismes par lesquels se forment les produits
constituent une voie importante pour la compréhen-
sion de la chimie. Il est cependant quelque peu éton-
nant de voir ces notions parfois ignorées, et, méme si

elles ne sont pas ignorées, elles sont tardivement

introduites dans le cycle de formation scientifique de
I'étudiant. Cet état de fait trouvait il y a quelques
decennies, sa justification quant les mécanismes réac-
tionnels étaient complétement incompris. L'étude de
la vitesse, des facteurs qui I'influencent, ainsi que des
mécanismes sont devenus de nos jours, indispensa-
bles pour approfondir nos connaissances sur les phé-
noménes chimiques. Il apparait, par conséquent,
important d'introduire et d'élucider ces notions “as-
sez 1on"" dans le circus de formation de I'étudiant en se
basant tant que possible sur des observations expéri-
mentales accessibles & 1'étudiant.

Les réactions chimiques s’effectuent plus ou
moins rapidement ; certaines sont instantanées et il
est difficile d'en mesurer la vitesse (précipitation,
réactions acido-basiques) ; d’autres sont beaucoup
‘plus lentes et on étudie aisement la vitesse en suivant
I"évolution du systéme. Les réactions d'oxydo-réduc-
tion font souvent partie de cette deuxiéme catégorie.

L’oxydation d’un ion iodure I par I'ion persulfate
§,05 eniode 1, dont la formation, en milieu dilué, est
décelée par la belle couleur blewe communiquée 2
I'empois d’amidon ; suivant la réaction :

(A) 5,07 + 21" = 2807 + I, lente

donne lieu & une évolution lente pour laquelle I'équa-
tion de vitesse peut-étre déterminée directement et
ou celle-ci n'est pas simplement reliée au schéma
réactionnel (A).

La réaction entre 5,03 et I~ a été largement étu-
diée, et la premidre étude cinétique est celle de Price
(1) en 1898 qui a suivi la réaction en déterminant,
dans des prélévements, la quantité d'iode formé par
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titration avec le thiosulfate $,0 3. L'auteur a conclu
que la réaction est bimoléculaire du fait que la cons-
tante a été détermminée & I'aide de I'équation :

o " 41500

En fait, la constante de vitesse ainsi déterminée
décroit 4 mesure que la réaction (A) évolue’. Cette
décroissance est attribuée a la formation de I'ion tri-
iodure I selon la réaction :

(B)

L'effet de cet équilibre sur la réaction globale a été
étudié (2,3). L'ion I réagit avec I'ion 8,05 avec une
vitesse moitié moins importante que celle de I~ avec

K, [5,05] (1]

1= + 5= I3

$,05.
L’équation [1] de la vitesse devient donc :

- d|[5,0% c : e
[2] [d—:"] = K, [5,03] [17] + K, [5,05] [13]

De plus la méthode de prélévement présente des dif-
ficultés pour I'étude de la réaction en fonction de la
température (maintenir la température de la solution
constante lors de la titration de l'iode) et nécessite
une quantité de matidre assez importante.

Malgré tous ces inconvenients, plusieurs études
ont continué & ignorer, notamment ['effet de I3 surla
vitesse (4, 5) en utilisant I'équation [1] de vitesse ouse
contentant d’une étude cinétique trés sommaire””.

Les objectifs de ce travail sont multiples :

(i) Proposer une autre méthode permettant de sui-
vre correctement la cinétique de la réaction (A).
(i) Etudier I'effet de quelques variables classiques:

* La méme observation est faite lors de 'éude cinéti-
que de cette réaction en premiére année de faculté.
** La réaction (A) est sommairemeni étudide en lére
année de faculté.
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concentration d"au moins un réactif (ordre par-
tiel) et température (énergie d’activation).
(iii) Etudier I'effet d'un catalyseur ainsi que de sa
concentration sur la vitesse,
(ilV) Proposer un mécanisme en accord avec|'équa-
tion de vitesse.

II. Méthode

La méthode consiste 3 ajouter successivement des
petites quantités d'une solution de thiosulfate de
sodium au mélange réactionnel. Le thiosulfate réagit
trés rapidement avec l'iode formé, selon la réaction :

(©)
rapide

I, + 25,05 — 2 I (régénéré) + S,0;

La solution demeure ainsi exempte de Iy jusqu'ad
consommation totale de la quantité de thiosulfate
ajoutée, 'iode libéré A I'instant t, confére & 'empois
d'amidon (quelques gouttes) la coloration bleue et
indique qu'il faut ajouter aussitdt une autre quantité
de thiosulfate. La coloration bleue réapparait 4 I'ins-
tant t, que I'on note et I'on procéde a une nouvelle
‘addition de thiosulfate et ainsi de suite seront notés
les temps t,, L,,... t,_ et seront effectuées les additions
de thiosulfate (v = 0,5 cm? par exemple) jusqu'a ce
que la coloration bleue mette longtemps i réapparai-
tre (sans étre cependant terminée, la réaction touche
alors & son terme). 11 apparait done que la concentra-
tion de I~ reste quasiment constante au cours de la
manipulation et I'équation de la vitesse [1] se simpli-
fie :

- dIS,05]_
B

K, [5,05]" avecK, = K, [I]»

En réalité ceci n’est valable que si les concentrations
des réactifs et de thiosulfate de sodium sont judicieu-
sement choisies pour que la variation du volume réac-
tionnel soit négligeable devant le volume initial.
Cependant 'addition successive de thiosulfate de
sodium modifie la force ionique du milieu réactionnel
dont I'effet secondaire sur la cinétique de la réaction
fera I'objet d'une autre étude,

Les produits utilisés ainsi que leurs concentrations
sont rapportés dans le tableau 1.

1l est important de demander 4 I"étudiant de préparer
au moins un de ces produits,

I1I. L’effet de la concentration de S,075 sur la vitesse
de réaction

Dans cette partic I'étudiant doit vérifier que le
psendo-ordre par rapport au persulfate est égal 4 1.
Deux concentrations de K,5,0, (6,25107% et
3,1251107* molfl) sont utilisées. 25 ml de K,S,0,

-%ﬁ et -% ) sont additionnés 4 100 ml KI (0,1 M)
+ 0,5 ml Na,5,0, (0,01 M) + quelques pouttes
d’empois d'amidon (2 %). L'instant zéro est I'instant
du mélange. Les résultats obtenus & 305,2 K sont por-
tés sur la figure 1 ol la forme intégrée de I'équation
[3] est utilisée pour n = 1. L'incertitude relative
apportée sur la variation de volume réactionnel

AV
(V

total

) est dans ces conditions, inférieurc 4 8 %.

1,9 |, = bHE

L s g

=& 1 1 T v v - v
0 [] 30 4%

L[ men )
Fig. 1 : Effet de Ia concentration de persulfate de potassium sur la

cinétique réactionnelle.
IV. L’effet de la température sur la vitesse de réaction
Dans cette partie la réaction (A) est étudiée 4 qua-
tre températures différentes. La concentration de
K,S,0; utilisée est égale 46,2410 mol/l. La solution
de persulfate est portée & la méme température que la
solution contenant KI, Na,5,0, et I'empois d"amidon
avant de procéder au mélange.

Produits K,$,0, KI Na,5,0, | Amidon CuiNOy, | AgNO, Hg(NO,),
Concen-
tration (M) 02 0.2 0.0 % 0,02 002 0.2
6, 25104 0.1
342510 TABLEALU I :

30



Journal de la société chimigoe de Tunisie, volume Il = n® 4 = Décembre 1986

&
- imal

Fig. 2 : Effet de la température sur la cinétique réactionnelle.

Les courbes de la figure 2 donnent la variation de Log
[S,0%] en fonction du temps a différentes températu-
res.
Le temps de demi-réaction 1, pour une réaction
d'ordre 1 est donné par :
(4] t, = —— Log2
- k‘

avec k, = k, e"Fa/RT (équation d’Arrhénius) o k,
est le facteur de fréquence et E, I'énergic d’activa-
tion. la relation [4] peut étre done transformée en :

5]

Ea

Lagl'l-"& = RT

La courbe de la figure 3 donne une correlation

L.
T

déterminer une énergie d'activation de 14,7 Kcal/mol.

linéaire satisfaisante entre t,, et -= permettant de

33 34

Fig. 3 : Courbe d' Arrhénius.

3l

V. L’effet d’un catalyseur sur la vitesse de la réaction

Un catalyseur accroit la vitesse d'une réaction
thermodynamiquement possible. Cette définition
qui, lorsqu'elle est mal explicitée, laisse entendre
chez I'étudiant que le catalyseur constitue “la
baguette magique’ en chimie. Par conséquent elle
doit étre, autant que possible, élucidée par des expé-
riences en travaux pratiques.

On propose, dans cette partie une élude semi-
quantitative de I'influence des ions Cu*~, Ag* et Hg*-
sur la vitesse de la réaction. Le mode opératoire est
différent de celui utilisé dans les autres parties. Le
mélange réactionnel contenant :

10 ml Na,5,0, 0,01 M

5 gouttes d’amidon 2 %

10m KIO2ZM

10 ml H,O

3 gouttes de catalyseur

20 ml K,5,0,0,2 M

est mis & la température du laboratoire, dans quatre
béchers dont un sert de témoin (sans catalyseur). Le
temps de réaction est le temps mis pour I'apparition
de la coloration bleue (Tableau H).

Catalyseur | Cu(NOy),| AgNO, Hg{NO,),| Temoin
0,02M 0,02M 0,02M

Tempsde | 18 &7 87 &7

réaction(s) | 18° 52 g ar

TABLEAU Il ; Efel cataytique sur la vitesse de réaction,
* K50 est addiionné avant Ki.

Lorsque les produits sont additionné dans "ordre sus-
mentionné, seul I'ion Cu®* catalyse la raction. Notons
que dans ce cas, le mélange se trouble lorsque lors de
I"addition de Ag NO, aprés I'addition de KI, (forma-
tion probable de Agl : Ps = 8,310-"), et se colore
momentanément en présence de Hi* (complexation
de Hg** : Hg?* + 4I- — Hgll)~. Ceci empéche les
ions Ag* et Hg** de jouer leur réle catalytique. En
revanche si on additionne le persulfate de potassium
avant |'iodure de potassium, l'ion Ag* catalyse la
réaction mais d’une maniére moins efficace que Cu®*,
Dans tous les cas Hg* ne semble pas avoir de ['effet
sur la vitesse de la réaction.

Les temps de réaction obtenus en faisant varier la

concentration de Cu®, sont portés dans le
tableau III.
nombre de goultes de 1 2 3
Cu(NO,,0,02M
Temps (s) | 36 25 5|

TABLEAL 111 : Effet de la concentration de Cu?* sur la vitesse de
Ia réaction.
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V1. Discussion

La réaction d’oxydation des ions iodure |~ par les
ions persulfate 5,03 en iode 1, se préte & une étude
cinétique compléte. Compte tenu de la durée d'une
séance de travaux pratiques (entre 3 et 4 heures), on
s'est contenté d'une étude phénoménologique de I'ef-
fet catalytique sur la cinétique réactionnelle. Cepen-
dant il importe de signaler qu’il est possible de déter-
miner si le temps le permet, la nouvelle énergie d’ac-
tivation de la réaction catalysée a I"aide de laméthode
indiquée en I1.

Les schémas de réactions simultanées ayant lieu
dans la solution sont les suivants :

5,07 + 21" = 1, + 2507 lente
25,05 + 1, — 2I" + 5,0 rapide
Les potentiels normaux des différents couples inter-

venant dans ces réactions sont donnés dans le tableau
Iv.

Couple L1 5,03 /503 5,07 /5,03

E:(V) 0,536 2,0 0,09

TABLEAU IV : Potentiels normaux E' des couples intervenant
dans les réactions étudiées.

Il a été montré (9) que la réaction d'oxydation du
thiosulfate S,0, par le persulfate 5,0, peut avoir
lieu :
[D] 5,037 + 25,037 — 5,07 + 2503

Cette réaction est d'ordre 1 par rapport au persulfate
et zéro par rapport au thiosulfate. De plus elle est
catalysée par les ions Cu?* (9) ce qui rend difficile I'in-
terprétation des résultats résumés dans les tableaux 11
et 1I1. La vitesse de la réaction [D] non catalysée est
de loin plus faible que celle de la réaction [A]. Tl
serait, quand méme, important de démontrer expéri-
mentalement que la réaction [D] n’ait pas lieu d'une
maniére appréciable. Ceci a été fait en remplagant KI
par KNO, et en laissant la réaction $,03-5,07 se
dérouler 4 297 K pendant un temps équivalent a celui
porté sur la figure 1 (~ 50 mn). Le thiosulfate n’ayant
pas réagi a été dosé par une solution d'iode (dosage
en retour). Aux erreurs d'expérience pris, le nombre
de mole de 5,07 est resté quasiment constant.

Pour rendre compte des résultats cinétiques obte-
nus, il est impératif d’envisager un processus cinéti-
quement lent faisant intervenir les deux particules
réagissantes 5,073 et I et permettant la rupture de la
liaison O-O de I'ion persulfate : L

a3

C al”
N\,
7%

D‘\ /’0-0\ /ﬂ' B

Ell AL\
o o o al

o] TH

Df \\ﬂ

Le transfert d'électrons de [~ a l'ion 5,0, affai-
blit la liaison O-O, et peut étre considéré comme une
étape limitante. Le complexe ainsi formé se désinté-
gre pour donner naissance, transitoirement, 4 I'ion

[*. Ce dernier réagit, selon une réaction rapide, avec
I~ pour donmer [, :

[F] 8,03 + I- = 8,08

Hent
18,03~ — 1*+2803
I+ 1" - | rapide

Ce mécanisme rend aussi compte de I'effet accéléra-
teur (catalyseur) d'un ion métallique tel que Cu?~. Ce
dernier, en se combinant avec 5,03, facilite davan-
tage le transfert d’électron entre 1- et le complexe
activé :

[G] 5,05 + Cu** - 8,0,Cu

$,0,Cu + I~ — I*+ 280; + Cu*

I+ I- = I,

Il apparait bien, d'aprés ce mécanisme que Ueffet
catalytique des ions Ag* ne peut étre que partiel ou
nul : nul, si on ajoute AgNQO, i la solution contenant
I-(Ag* + "= ig%]‘partiel,ﬁi la solution d'iodure
est ajoutée i la fin.

L'absence d'effet catalytique des ions Hg*+ s'ex-
plique par la formation du complexe Hg I3~ (Hg>* +
41~ — Hg1I") provenant de la dissolution de Hg [,
dans la solution contenant un excés d'iodure.

VII. Conclusion

La série d'expériences proposés permet d'envisa-
ger, pour un enseignement de travaux pratigues de
chimie, une approche cinétique de la réaction chimi-
que assez originale pour I'étudiant débutant le cursus

. universitaire, Selon la durée de la séance de travaux

pratiques, I"étudiant est appelé & :

— déterminer au moins un ordre partiel par rapport &
un’ réactif (I'autre étant fourni par I'enseignant) et
écrire I'équation de la vitesse de la réaction.

— étudier 'effet de la température sur la vitesse réac-
tionnelle pour déterminer les constantes de vitesse,
— étudier 'effet d'un catalyseur sur la vitesse de la
réaction.
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