DECOMPOSITION CATALYTIQUE DU PEROXYDE

D’HYDROGENE

1. BUT

Le but de ce TP est de montrer que la décompoditioperoxyde d’hydrogene,Bb suit une
loi de premier ordre et ensuite déterminer les tzmtes de vitesse de cette décomposition
dans les différentes conditions expérimentales é&nées ci-dessous :

» Décomposition spontanée de®4

» Décomposition en présence de FeCl

» Décomposition en présence de CuCl

» Décomposition en présence de Fegllde CuCl

Ces réactions nous permettront de mieux comprearatte décomposition et surtout d’évaluer
l'influence de la présence d’un catalyseur et agllen promoteur sur la vitesse de réaction.

2. PRINCIPE

Nous avons des espéces qui peuvent se décompasdarggment et des espéces qui se
décomposent en présence d’'un autre CoOmpose.

2.1. Les especes qui se décomposent spontanément

Certaines especes que nous utilisons dans lesataives se décomposent de fagcon spontanée.
Ainsi pour ses produits le moindre non respectabeslitions de stockage peut étre a I'origine
de cette modification ou de cette dégradation aualyit stocké. Les causes sont de plusieurs
ordres. Parmi celles-ci on peut citer :

I'humidité

la chaleur

la lumiére (UV)

longue durée de stockage

Il est alors nécessaire de respecter strictememolieditions de stockage pour ses produits.
2.2. Les especes qui se décomposent en préseangdmoteur

Un promoteur est une substance qui, sans avoirmgllee une action catalytique est

susceptible d’accroitre I'activité d’un catalyseur.

Cette définition est souvent élargie au cas d’'umastnce capable d’augmenter la vitesse
d’une réaction par opposition au terme inhibiteur.

En d’autre terme la vitesse d’'une réaction catalysst inférieure a la vitesse d’'une réaction
en présence d’'un catalyseur et d'un promoteur.



Dans les réactions industrielles, on utilise beapatde promoteurs afin d’accélérer la vitesse
réactionnelle, ce qui permet a ces industries datre leur rendement de production.

2.3. Reéaction d’oxydoréduction et dosage colorimétjue

La décomposition de D, est une réaction d’oxydoréduction. En effet unactién
d’oxydoréduction est une réaction qui se fait pdradge de protons.

a. Réaction et potentiel électrochimique

Les réactions d’oxydoréductions sont des réactibéshanges d’électrons qui se produisent
guand deux espéces chimiques appartiennant a deples redox sont mis en jeu.

Un oxydant est une espece chimique qui provoquexy@ation
Un réducteur est une espéce chique qui provoqueéainetion.
La réaction suit I'équation bilan suivante :

m Ox1 + p Red2 g Redl + r Ox2

Avec m, p, g et r les coefficients steechiométriques
En se basant sur cette équation la variation dédjpin libre de la réaction peut s’écrire :

AG =AG° + RT In ((Re@)%(Ox.)"/(Rech)’(Ox)™)

En solution diluée, les activités sont assimilalalez concentrations des espéces en solution
et on peut écrire :

AG =AG° + RT In ((Re@)%(Oxo)"/(Red)’(Ox))™)
En désignant par K la constante de réaction on a:
K = (Reg’(Ox2)'/(Red)’(Ox))"

On peut alors écrire que :

AG = AG° + RTInK

En divisant les deux membres de I'équation paremBbtient I'expression suivante :
(-AG/nF) = (AG°/nF) - (RT/nF) In K

Avec n le nombre d’électrons échangés au coura dalkction
F le Faraday

D’ou on obtient la relation de Nernst nous dondamotentiel électrochimique :
E=E°- (RT/nF)InK

En déterminant K on peut alors déterminer la comagon de chaque espece présente en
solution.
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b. Dosage colorimétrique

Beaucoup de solutions aqueuses rencontrées ddabdeatoires sont colorées. La coloration
de ses solutions est directement liée a la natwrsotlité c'est-a-dire spécifique a la présence
d’'un élément précis dans la solution. Par exengpbtmloration bleu ciel est caractéristique de
la présence de I'ion Cu2+ en solution,l'ion Ni2+hde une coloration verte,l'ion Fe3+ donne
une coloration rouge et I'ion MnO4- donne une caublgolette. Cette coloration s’explique
par la présence de MnO2

Ainsi une mesure physique traduisant l'intengiténe coloration pourra permettre de
remonter a la concentration de 'ion métalliqueselution.

3. MODE OPERATOIRE
3.1. Appareillage

Nous avons eu a notre disposition les matérieisasti
- un bain marie

- une burette graduéeA\{=0,03ml)

- une pipette jaugée de 25m\(=0,03ml)

- une pipette de 10mA{/=0,02ml)

- une pipette de 5mA{Y=0,01ml)

- une éprouvette gradués\(=0,5ml)

Mais pour prélever les 75ml de H202 nous avonssétia burette pour avoir une meilleure
précision.

3.2 Manipulation
Nous avons préparé les solutions suivantes :
- Solution A : 75 ml HO, et 15 ml HO (distillée)
- Solution B : 75 ml HO, et 15 ml FeG

- Solution C : 75 ml KO, et 15 ml (FeGH CuCh)
- Solution D : 75 ml HO, et 15 ml CudG

Les 15ml de solution ont été prélevés avec lesigipele 10ml et 5ml et cela a été fait aussi a
1 minute d’intervalle t=0 correspond pour nousttaauction des 15ml deJ@ distillée.

Les solutions sont immédiatement placées au bamemBuis nous avons prélevé 5ml de
solution que nous versons dans un becher.

On ajoute de I'acide sulfurique afin de travailsr milieu acide et aussi pour s’assurer que
nous travaillons avec le couple MMn**
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La solution diluée dans I'acide est alors titréelpasolution de permanganate a 0,02 mol /L ;

on fait donc un dosage colorimétrique.

Cette opération devrait se faire a un intervalleaheps d’une heure. Ceci a été respecté pour
les solutions A et D car elles n’évoluaient pra¢iouent pas. Par contre pour les solutions B et
C qui évoluaient tres rapidement nous avons pludad®ages en respectant un intervalle de
temps de 45 minutes entre chaque dosage.

4. EXPLOITATION DES RESULTATS

4.1. Equation de dosage

MnOy + 5e-+8H+ ———=—  Mn,+ +4H,0
H,0, ———>=  2H+ +0, +2e-

En multipliant respectivement les deux équationsZpat 5 on obtient I'équation bilan issue
de cette réaction d’'oxydoréduction, soit :

2 MnO,- + 5 H,0, + 6 H+ 2Mny+ + 8H,0 + 50,

Avant de doser nos solutions nous avons déterraim@ricentration initiale de la solution de
H,O, utilisée.

Nous avons prélevé 5ml de®: que nous dosons avec le permanganate a 0,02 noidls
avons fait deux dosages. Pour les deux dosagesolemes obtenus sont respectivement
20,25ml et 20,20ml pour atteindre I'équivalence.

D’aprés I'équation bilan nous avons 2 mol de Mn@@ur 5 mol de KD;
Donc pour n mol de Mnpon aura y = 5n/2 mol de,B,

Pour V=20,25ml y = 1,0125B mol, soit une concentration Co = 0,2145mol/L
Pour V=20,20ml y = 1,0&-3 mol, soit une concentration Co = 0,202mol/L

Et puisque nous avons différents volumes au taial phaque solution préparée, il est alors
nécessaire de tenir compte de l'effet de dilutionirpla détermination de la concentration
initiale des quatre solutions préparées.

Tout d’abord avant de déterminer ses concentratiomss allons déterminer la concentration
de la solution meére qui nous a servi a préparegqsase solutions

Nous avons prélevé 5 ml de la solution mere ques mtwsons avec la solution de Mp@
0,02 mol/l. Nous avons fait deux dosages, les velkide MnQ, versés sont 20,3 ml et 20,2
ml.

D’aprés I'équation bilan traduisant la réactiorxjdoréduction on peut écrire :
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N (MNO4)/2 = N (H02) merd5

Donc Guno-a * VI2 = [H202] mere* V mere/5

[HZOZ] mere= 2,5 * (V/ Vmére)* C mno-a
D'ou [HoO2] mere= 2,5 * (20,25/5) * 0,02
Enfin [H2O2] mere = 0,2025 mol/l

Mais pour les quatre solutions, nous devons temirpte de I'effet de dilution car en ajoutant
a chaque solution 15 ml d’'une autre solution lacemtration va changer et on peut écrire
selon la loi de dilution la relation suivante :

_ [HZOZ] mere ™ V mere = [HZOZ] final * Vfinal
Ce qui donne [BO2] final ([HoO2] mere* V mere)! Viinal
[H209] final (0,2025 * 75)/90 = 0,169 mol/L

Calcul d'incertitudes

Les concentrations de {B,] et de [HO;], ont été obtenues par dosage,ainsi I'incertitude sur
ses concentrations sera calculée par la relativarse :

A[H 202]0 - A|:K|\/|n()4] + Avéquivalent+ AVprélevé
[H202], [Kmno,| 'V, Vv

équivalent

prélevé

Et

A[H 202] - A[KMnO4] + AVéquivalent + AVprélevé
[H202]  [Kmno,| V. Vv

quivalent prélevé

Pour la solution A on auraxg = 0,1690 + 0,008 mol/L
Pour la solution B on auras€=0,1690 + 0,008 mol/L
Pour la solution C on aura:e=0,169 £ 0,008 mol/L
Pour la solution D on aurapg=0,169 + 0,008 mol/L

Les résultats obtenus pour les dosages sont réslanédes tableaux suivants :

Solution A
Temps 1H 2H 3H 4 H
VMno4-VeI’Sé 16,8 mi 16,7 ml 16,6 ml 16,5 ml
Concentration 0,168 0,167 0,166 0,165
H20>
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Solution B

Temps 1H 1H45 2 H30 3H 3H25
V vinoa.VErsé 11,4 ml 8,20 ml 5,30 ml 4,3 mi 3,6
Concentration 0,114 0,082 0,053 0,043 0,036
H,0,
Solution C
Temps 1H10 1H55 2H35 2H55 3H20
Vo4 VErsé 7,6 ml 4,80 ml 2,70 ml 2,2 ml 1,5ml
Concentration 0,076 0,048 0,027 0,022 0,015
H,0O,
Solution D
Temps 1H 2 H 3H 4H
Vo4 VErsé 16,7 ml 16,7 ml 16,5 ml 15,2 ml
Concentration 0,167 0,165 0,162 0,152
H>0O,
[H202] = f(t)
L, 018
= 016 @
£ 0,14
S 0,12 —o— Solution A
S 01 | —&— Solution B
'*E 0,08 k Solution C
e 882 ‘-\.. Solution D
[&] ’
5 0,02
O 0 T T 1
0 2 4 6
temps en H

- La solution A, qui ne contient que de®} et HO a une cinétique tres lente. Cela

traduit que la décomposition spontanée @ ldst tres lente.
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- La solution B, qui contient $#D, et FeC} possede une cinétiqgue beaucoup plus rapide
que la solution A. Cela signifie que Fe@ue un rble catalytique dans cette réaction
de décomposition.

- La solution C constituée de,8,,FeCk et CuC} possede une cinétique beaucoup plus
grande que les deux autres ;ainsi la réactionysatalpar FeGlbénéficie de I'action
d’'un autre composé qui joue un rble de promoteunrsdzette réaction : il s’agit de
CuCk

- La solution D contenant uniquement,®3 et CuC} a aussi une cinétique tres
lente comparable a celle de la solution A .Celdiooe que CuC ne joue pas un rble
catalytique mais plutét il permet une accélératimaucoup plus importante de la
réaction catalysée. Ce type de composé est nomoréopeur d’ou CuGl est un
promoteur.

Réaction de premier ordre et détermination destaotes de vitesse

Equation de décomposition

H, O, > H,0 + 12 0,

Pour montrer que la réaction suit une loi de prenuedre nous allons tracer la
concentration en fonction du temps car si vrainmgite décomposition suit une loi de
premier ordre on obtiendra des droites.

Soit Vr la vitesse de réaction on a:

Vr = k [Hz02]" = - d [H202]/dt

En supposant n = 1 et en intégrant cette relaiiobtient la concentration de;®: en
fonction du temps t
Ce qui se traduit par la relation suivante :

Ln ([H207] o [H207]) = k't

Avec [H,0O,] o la concentration initiale et k la constante de ss& On peut alors
déterminer graphiquement k la constante de vitesaeles différentes solutions

0,006 -1E-04
1,83995E-18 5,03892E-18
1 4,11426E-18
1,06338E+31 2

0,00018 3,38542E-35
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0,03 ~

In ([H202]0/[H202])=f(t)

y = 0,006x - 0,0001
R =1

0,025
0,02 ~
0,015 -

0,01 +

0,005

En faisant le traitement par Excel, nous obtenarsdroite de coefficient de régression égal a
1, ce qui signifie que l'incertitude sur la couds donc négligeable dans ce cas.

Réaction catalysée par le chlorure ferrique seotk¢ catalysée par le mélange des chlorures

cuivrique et ferrigue

La présence d'un catalyseur modifie en réalité &canisme réactionnel d’une réaction, et
donc la constante de vitesse, mais pas I'ordre dédction.

Ainsi pour cette raison, il nous est possible disdr la relation Ln ([HO;] o/ [H202]) = k' t
pour déterminer les constantes de vitesse dameiesconditions expérimentales c’est-a-dire

pour les solutions B et C

Solution B

1,8 ~
1.6

In ([H202]o/[H202])=f(t)

y =0,493x - 0,0403

R2 =0,9835

14
1.2

0,8

0,6
0,4

0,2

temps en H

En faisant aussi un traitement par Excel on trdiinveertitude Ak = + 0,036 &

k = (0,484+ 0,036) s

0,48463382 0,02787441
0,03637356 0,08600636
0,98338166 0,07048404
177,523482 3
0,88193663 0,014904
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Solution C :

In([H202]0/[H202])=f(t)
y =0,7707x + 0,0136
3 R*=0,9919
2,5+
2
1,5~
1 r
0,5 A
O T T T 1
0 1 2 3 4
temps en H

Dans ce cas on Ak =+ 0,04 &, d'ou k = (0,77+ 0,04)%

Type de catalyse mise en jeu

k = (0,77+0,04)5

0,77065099
0,04028649
0,99186835
365,928811
1,64214167

0,01362036
0,09165066
0,06698954
3
0,0134628

Lors de cette manipulation, la catalyse mise eregla catalyse homogéne en phase liquide.

Le role catalytique de FeCl3 dans cette réactiodé@mmposition du peroxyde d’hydrogene
résulte en effet de deux réactions d’oxydoréductiesicouples mis en jeu dans cette réaction

sont :

H202/H20 E°

Fe3+ / Fe2+
02/ H202

1,77V
E°=0,77V
E°=0,68V
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Dans un premier temps les ionsFexydent HO, pour former de I'oxygéne et des ionsFe
suivant la réaction :

Fe** +e o Fe*
H,0, - 2H* +0, +2¢

2Fe* +H,0, - 2H" +0, + 2Fe*
Dans un deuxieme temps, les ions Fe2+ sont ensxyidés par le peroxyde pour former de
'eau et régénérer le catalyseur suivant la réactio

2H" +0,+2e” _ H,O,
Fe?* - Fe* +e”
H,O, +2H* +2Fe* _ 2Fe* +2H,0

La somme de ses deux réactions nous bien I'équhtian de la réaction de décomposition :
2H,0, - 2H,0+0,

Exemples de réactions industrielles utilisant desnoteurs

a) Synthése de I'ammoniac

N, + 3H — 2 NH; (réactiond’hydrogénation)

Ici, le catalyseur utilisé est le fer.
Différents promoteurs sont utilisés 28k, K;O, MgO

b) Synthese des styrénes :

CeHs-CeHs — CeHs-CH=CH, + H;

Ici le catalyseur est F©s.
Les promoteurs utilisés sont :0g, K,.CO3
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CONCLUSION

Ce TP nous a permis d'étudier la décomposition @’'wspéce chimique, .8, dans
différentes conditions, ce qui nous nous conduwih@ meilleure compréhension du réle d’'un
promoteur en réaction chimique.

Le peroxyde d’hydrogéne est un puissant oxydantj&mmposition libérant de I'oxygene
peut alors entretenir des flammes.

Il est donc important d’éviter décomposition ; daespecter rigoureusement les conditions
de stockage du produit.
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