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	SUIVI D’UNE CINETIQUE PAR SPECTROPHOTOMETRIE
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PRINCIPE GENERAL D’UNE MANIPULATION AVEC SPECTROPHOTOMETRE

Principe de la spectrophotomètrie (voir aussi livre p 54 à 56)

(
Si une solution apparaît colorée c'est qu'elle absorbe certaines longueurs d'ondes contenues dans la lumière blanche qui traverse cette solution. Sa couleur apparente correspond à la superposition des couleurs des longueurs d'ondes transmises. 








(
Lorsqu’on trace le spectre d’absorption d’une substance (absorption en fonction de la longueur d’onde), on voit donc apparaître un pic dans la longueur d’onde la plus absorbée (ou plusieurs pic).

(
Cette absorption peut être caractérisée par diverses grandeurs optiques mesurables pour une radiation de longueur d'onde donnée :

SYMBOL 183 \f "Symbol" \s 10 \h
le coefficient de transmission : rapport du flux lumineux transmis I au flux lumineux incident I0,

SYMBOL 183 \f "Symbol" \s 10 \h
le coefficient d'absorption : rapport du flux lumineux absorbé au flux lumineux incident,

SYMBOL 183 \f "Symbol" \s 10 \h
l'absorbance A appelée ausssi densité optique, définie par 
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Pour des solutions diluées et lorsque la longueur d'onde est au voisinage du maximum d'absorption, il y a proportionalité entre la concentration et l’absorbance selon la loi de Beer-Lambert :











A = ελ.l.C

avec l la largeur de la cuve, C la concentration de la solution et SYMBOL 101 \f "Symbol"SYMBOL 108 \f "Symbol" un coefficient d'absorption.

N.B. : ελ est spécifique de la substance pour une longueur d'onde donnée. A n'a pas d'unité.

Utilisation d'un spectrophotomètre

(
Un spectrophotomètre mesure l'absorbance d'une solution. Après vérification de la validité de la loi de Beer-lambert dans le domaine étudié, puis étalonnage, il permet d'obtenir la concentration d'une solution colorée.

(
Les étapes de l'utilisation d'un spectrophotomètre : 

(
Faire le blanc : on mesure le flux lumineux avec une cuve donnée (qui devra être identique pour toute la série de mesures), contenant une solution contenant les mêmes espèces ioniques sans l'espèce colorée étudiée, l’appareil enregistre alors I0 et donne ensuite directement la mesure d’absorbance A.

(
Déterminer la longueur d'onde d'étude : on se place au maximum d'absorption de la solution colorée. Ce maximum est déterminé par le tracé d'un spectre d'absorption en fonction de la longueur d'onde. Ce tracé est faisable avec les spectrophotomètres manuels mais fastidieux. On utilisera avantageusement le suivi informatique pour obtenir la valeur.

(
Etalonner le spectrophotomètre en traçant A = f(C) pour plusieurs concentrations connues avec précision de la substance colorée et encadrant les valeurs intervenant dans la cinétique.

(
Suivre la cinétique : mélanger les réactifs et mesurer l’absorbance à différents instants afin de tracer la courbe donnant C=f(t) pour ce milieu réactionnel (on mesure A et on en déduit C d’après l’étape précédente).

REACTION ETUDIEE DANS LA MANIPULATION

(
On étudie l’oxydation des ions iodure par l’eau oxygénée, réaction lente et totale. L’espèce formée I2 est colorée et permet donc un suivi par spectrophotométrie. La détection par le spectrophotomètre avec acquisition numérique (relié à l’ordinateur) met en évidence un pic d’absorption pour une longueur d’onde de 350 nm. 

On procèdera comme suit :

(
on étalonne ou paramètre le spectrophotomètre (manuel)

(
on cherche à vérifier la loi de Beer-Lambert. 

(
on en déduit le coefficient de proportionalité entre l’absorbance et la concentration, 

(
on étudie la cinétique de la réaction en mesurant l’évolution de l’absorbance au sein du milieu réactionnel. 

(
En théorie on cherche à se placer sur le pic d’absorption. En pratique le spectrophotomètre donne des absorbances trop élevées à cette valeur même si la solution est diluée. On se trouve alors devant le dilemme suivant : 

(
se placer au pic d’absorption pour avoir le meilleur Beer-Lambert, mais dans ce cas le mélange réactionnel doit être très dilué et la cinétique étudiée est très lente, le TP dure 8 heures…

( choisir des concentrations suffisament élevées pour que la cinétique tienne en 1 heure de TP, mais dans ce cas, on doit se placer à une longueur d’onde très loin du pic pour que l’absorbance ne soit pas trop grande et la loi de Beer Lambert n’est pas valide. 

(
On choisira un moyen terme entre les deux :

( On travaille sur une concentration assez élevée pour que la cinétique tienne en 1 heure, mais on dilue la solution pour la mesure, afin de pouvoir se placer à une longueur d’onde pas trop lointaine du pic : on choisira la meilleire valeur possible (de l’ordre de 420 nm) pour que l’absorbance ne dépasse pas 2.

( On tiendra compte de cette dilution avant mesure pour la conversion Absorbance / concentration. 

PREPARATION

Bien lire le texte en entier. 

1. Spectrophotométrie 

a)
Rappeler la loi de Beer-Lambert et ses conditions de validité.

b)
Avec quelle solution doit-on étalonner (faire le blanc) le spectrophotomètre dans le TP ?

c)
Quelle est la couleur du diiode ?

2. Réaction étudiée

a)
Ecrire les demi-équations des couples mis en jeu. En déduire le bilan de la transformation.

b)
Quelle courbe cherche-t-on à tracer ? Quelle grandeur permettra-t-elle de mesurer ?

c)
Quelle procédé utilise-t-on pour bloquer la réaction ? Pourquoi ?

d)
Quelle est la concentration théorique finale dans le mélange réactionnel ?

3. Protocole expérimental

a)
Compléter les troisième et quatrième lignes du tableau 1 de mesures (paragraphe résultats). Ct est la concentration en diiode des tubes à essais pour la vérification de la loi de Beer-Lambert (lire le paragraphe protocole) et préparer le graphique afin de n'avoir plus qu'à placer les points, sachant que l’absorbance est nécessairement comprise entre 0 et 2.

b)
Schématiser la manipulation permettant de préparer les solutions diluées de diiode. 

c)
Schématiser la manipulation de préparation du mélange réactionnel. Pourquoi dilue-t-on les prélèvements pour la mesure (2 raisons) ? Que vaudra la concentration réelle C de I2 dans le mélange réactionnel en fonction de la concentration mesurée dans l’échantillon dilué C’ ? La concentration maximale attendue pour C’ est-elle bien dans l’intervalle d’étude du Beer Lambert ? 

d) Préparer le graphique du suivi cinétique.

Exercice : n°3 p 92-93

MANIPULATION




But de la manipulation
On étudie quantitativement par spectrophotométrie la cinétique de la réaction de l’eau oxygénée sur les ions iodure.

Protocole expérimental 

1.
Etalonnage du spectrophotomètre

(
Brancher et allumer les spectrophotomètres.

(
Etalonner le spectrophotomètre en suivant les indications de la notice.

2.
Etude de la loi de Beer-Lambert 

(
A l’aide des deux burettes préparer les tubes à essais contenant les solutions de diiode à différentes concentrations (voir tableau n°1 dans le paragraphe résultats) : placer le volume v0 de solution de diiode S0 et compléter le tube avec un volume ve d’eau distillée pour obtenir 10 mL de solution. (= échelle de teintes)

(
Mesurer l’absorbance pour la solution la plus concentrée en faisant varier la lonueur d’onde, choisir la valeur optimale et ne plus la modifier.

(
Mesurer l’absorbance pour chaque solution en plaçant les cuves ou les tubes dans le réceptacle. 

(
Tracer la courbe A = f(Ct), déterminer le coefficient directeur.

3. Etude de la cinétique

(
Préparer le mélange réactionnel : dans un bécher verser 100 mL (précis !) de solution S1 et ajouter 20 gouttes d’acide sulfurique concentré. Dans le second bécher verser 100 mL (précis) de S2. 

(
Mélanger les deux solutions et déclencher simultanément le chronomètre.

(
Préparer 3 fioles propres et aussi sèches que possible et verser 5 mL du mélange dans chacune. 

(
Au temps indiqué pour la mesure, compléter la fiole avec de l’eau distillée glacée (précis !), bien homogénéiser et remplir une cuve avec la solution diluée et refroidie. Attention à la formation de buée sur la cuve.

(
Mesurer l’absorbance. En déduire, à l’aide des résultats de la manipulation précédente, la concentration C’ dans la fiole, puis la concentration C de diiode dans le mélange réactionnel (tableau n°2 des résultats).

(
Rincer la fiole (la réchauffer) et la préparer avec de nouveau 5 mL du mélange réactionnel.

(
Tracer la courbe C = f(t).

Précautions

(
Mesurer tous les volumes avec précision en utilisant convenablement la verrerie adaptée

(
Bien homogénéiser les solutions avant les mesures d’absorbance.

(
Utiliser l’eau glacée pour le blocage de la réaction uniquement, pas pour le rinçage !

(
Ne pas mettre les doigts sur les cuves, ne pas les remplir exagérément, ne pas les laisser mouillées sur l’extérieur, essuyer la buée.

(
Positionner correctement la cuve dans le spectrophotomètre lors des mesures. 

(
Ne pas éteindre l’appareil en cours de manipulation.

Résultats

Beer-lambert tableau n°1

	solution n°
	0
	1
	2
	3
	4
	5

	v0 (mL) diiode
	0
	2
	4
	6
	8
	10

	ve (mL) eau
	
	
	
	
	
	0

	Ct (mol.L-1)
	
	
	
	
	
	1,0.10-3

	Absorbance A
	
	
	
	
	
	


Cinétique tableau n°2












Conclusion

(
La loi de Beer-lambert est-elle vérifiée pour le diiode à la longueur d’onde utilisée ?

(
Déterminer la vitesse de formation de I2 à t = 0 et t = 25 minutes. Que peut-on dire de l'évolution de cette   vitesse ? Justifier.

(
Déterminer le temps de demi-réaction.

(
Peut-on dire que la réaction est terminée à la fin des mesures ? Justifier.

LABO

Quantité de solution par groupe 

S0 = 50 mL

S1 = 100 mL

S2 =100 mL

Quantité totale

S0 = 1 L

S1 = 2 L

S2 = 2 L

Au tableau avec vidéoprojecteur, suivi automatique de cinétique par mesure d’absorbance 

Tps segment = 30 s

Nb segment = 100

(total = 3000 s)

longueur d’onde  = 550 nm
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