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| ntroduction

Une réaction chimique est la modification de I'assemblage des atomes
constituant les molécules de réactifs pour conduire a de nouvelles molécules,

les produits.

La description compléte d'une telle transformation nécessite trois volets, dont
deux ne dépendent que des états initial et final (I'aspect quantitatif et |'aspect
thermodynamique) alors que le troiséme nécessite la connaissance du

meécanisme réactionnel, c'est I'aspect dynamiqgue ou cinétique.

Cinétique chimique : étude des vitesses des réactions, des facteurs qui influent
sur celles-ci, et de la séquence des événements mol éculaires, appelée mécanisme

réactionnel, selon laquelle les réactions se déroulent.
Qualitativement, on remarque qu’il existe :
O desréactions « rapides » : par exemple les réactions de dosage

QO et desréactionstrés « lentes » : oxydation de la plupart des métaux a I’air,

transformation du carbone diamant en carbone graphite, etc.

Pour mieux comprendre, considérons la réaction d’oxydo-réduction desions | et

H,O, en milieu acide.

D’aprés les potentiels redox standards, cette réaction d’oxydoréduction est

thermodynamiguement possible.

On réalisant cette expérience, on observe que la coloration brune caractéristique

du diiode n’apparait pas immeédiatement.



E°(V/ESH)

H,0, H,0 1,77V

l"lez + 2 H++2 e — 2 II:O

21— L+2e-

I, I" 0,62V H,0,+2 H*+2I- — 2 H,0+1,

Objectifsde cecours

U Savoir définir et déterminer les vitesses de disparition d’un réactif et de
formation d’un produit

U Savoir définir la vitesse de réaction et larelier aux vitesses de disparition

et de formation des différentes especes
QO Connaitre I’influence de divers facteurs cinétiques :

v Savoir définir et déterminer I’ordre d’une réaction chimique, la

dégenérescence de I’ordre
v" Loi empirique d’Arrhenius, énergie d’activation

Q Savoir exprimer et intégrer la loi de vitesse correspondante pour des
ordres simples. Temps de demi-réaction



Chapitre 1 Vitesse et lois de Vitesse

Vitesse deréaction
Vitesse : variation d’une grandeur par une unité de temps.

La vitesse d'une réaction chimique est définie soit par rapport a la disparition

d'un réactif R (VRr), soit par rapport al'apparition d'un produit P (V).

Elle sexprime généralement en unités de concentration par unité de temps,
typiquement: mol-1™"-s™. La vitesse de réaction est toujours positive, qu’elle soit

déterminée a partir des réactifs ou a partir des produits.

Vitesse e = d[réactif | _ d[produit]
ot ot

Variation de concentration du r éactif est négative (le réactif disparait)

Variation de concentration du produit est positive (le produit apparait).

|.1 Vitesse générale deréaction

L’expression de la vitesse genérale de réaction est la variation de la
concentration d’une substance donnée divisée par son coefficient

stoechiométrique dans I’équation chimique équilibrée. Donc, pour la réaction :
ZHBI‘(g) — Hz(g) + Brz(g)

L’expression de la vitesse genérale de réaction est definie par :

AlBr,] A[H,] —A[HBI]
At At 2At

vitesse=




Chapitre 1 Vitesse et lois de Vitesse

Considérons laforme générale de toute réaction chimique:
aA+bB - ¢cC+dD

On peut définir la vitesse de cette réaction par la variation de la quantité de

matiere (d’un produit ou d’un réactif) au cours du temps. Pour le produit C:

_ Ne(tz2) -nc(ty)  Anc
to—11 At

Vc

T

~
I

t, b t
Variation dans le temps des quantités de matiere du produit C et du réactif A

Mais attention : cette formulation est rarement utilisé car elle ne tient pas

compte des coefficients steechiométrique a chaque espece. Cette vitesse est

basée sur la prise de deux temps précis, elle n’est pas valable a chaque instant t.
Ang

= AN # Vb :—¢VA:—Ar]A ;tVB:—AnB
At At At At

Vc

L es vitesses de disparition et de formation sont proportionnelles entre elles de la

maniéere suivante :
V_}AnC _iAnD __lAnA __}AnB

T Cc At d At a At b At

|.2 La vitesse instantanée : La vitesse instantanée correspond a la limite de la

variation du réactif dans un intervalle de temps trés court :



Chapitre 1 Vitesse et lois de Vitesse

VA ”m(—A[réactif]j _ —d|réactif ]
At—0

At dt

Donc, la vitesse instantanée peut étre obtenue par la tangente a la courbe

(dérivée) en un point donné (la droiterouge (T1,T2, T3)).

Au début de la réaction, la vitesse instantanée est appelée vitesse de réaction
initiale. Elle est représentée par |a droite Verte dans le graphique

|.3 Avancement delaréaction : X
L'avancement est noté par & (ksi) et est défini par :

n(t)-n (t=0)

x (mole) =

i
ou :
n (t = Okst la quantité initiale de I’espece i ;
n (t) étant sa quantité dans I'état d'avancement considéré

Ny Javaleur algébrique du coefficient steechiométrique associé a I’espece i.
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Appliquée anotre réaction chimique: aA + bB - ¢cC+dD

X =

_ nA(t)_nA(tZO) __ nB(t)_nB(t:O) _ nc(t)—nc(tzo) _ nD(t)_nD(tZO)

a b C d
On peut donc definir la vitesse spécifique associée a I’expression générale d’une

réaction chimique:

V_dx 1 dn,
dt n. dt

en mol.s*(oumol.h™...)
Appliquée anotre réaction

O _ ldn, _ ldn, _ldn._ldn

" dt ad bdt cd d dt

|.4 Lavitesse volumique

En pratique, on préfére utiliser une définition de la vitesse de réaction

indépendante de la quantité de matiére que contient le systeme :

N,
1o 1957 1 4c]
"V dt n dt _E dt enmol.L™t.s*(oumol. L .min™...)

|I. Facteurscinétiques

Les parametres qui agissent sur la vitesse d'évolution d'un systeme chimique
sont appel és des facteurs cinétiques :

U Les concentrations des réactifs
Q Latempérature du milieu
O La présence de substances autres que les réactifs (catalyseurs, initiateurs

OU amorceurs)
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O L'éclairement (lalumiére)
I1.1. Concentrations: loisde vitesses

Définition: Laloi de vitesse est une relation mathématique entre la vitesse de la

réaction et les concentrations des différentes especes.

La vitesse d’une réaction chimique: a A + b B - Produits sera augmentée s
les quantités des réactifs A et B sont élevées ce qui entraine d’un aspect
statistique une grande probabilité de rencontre entre les deux especes A et B

accompagnee d’une transformation en produits.

La vitesse volumique de la réaction peut sexprimer sous une autre forme, faisant

intervenir les concentrations des réactifs de lafagon suivante :

b
v=KAFB]
k est appelée constante de vitesse delaréaction

Lesexposantsa et b sont appelés les « ordres partiels » de laréaction.

Lasommedea et b est nommée I’ordre global delaréaction.

Attention : Les ordres de réaction ne sont pas nécessairement les coefficients
stoechiométriques de I’équation chimique. Ils ne peuvent étre déterminés que de

facon expérimentale.
Exemple: 2NO+2H,=2H,O0+N,

la vitesse s’exprime :  \/ = k[N O]Z [H 2]1

Réaction d’ordre 0 : La réaction d’ordre zé&ro est cele dont la vitesse est

indépendante de la concentration des réactifs.
v=kAF[BF o dAl_yap_k
dt

_dAl_, 10
dt
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d[A ]= —kdt
j[Ef]] d[A]= [/ kdt = k[ b
[A]-[A], =—k(t-0)

[Al=[AL -k
L’équation d’une droite dont la pente est —k et I’ordonnée a I’origine [A]o. La

constante k est mesurée en [mol.L*.s7].

Réaction _d’ordre 1 : la vitesse de la réaction est proportionnelle a la

concentration du réactif.

v=Kk[AT [B]
e
ldA] t
J‘[A]o W - J.o —kat = _k.[o dt = In[A]_ In[A]o = _k(t - O)

In[A]=In[A], -kt

Ou [A] —
Inm_—kt

la variation de In[A] en fonction du temps est une droite de pente -k et
I’ordonnée & I’origine In[A],. La constante k est mesurée en [s']
Réaction d’ordre 2 :

v=KAJ [B]

_dA]
dt at 11
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—dA]_ e —dA] wl=dA] e
o =KAT= AT =kdt= | AT = | kdt=k| o
LI S RN N S

Al [aL " T [A] [AL
lavariation de 1/[A] en fonction du temps est une droite de pente k et I’ordonnée

a I’origine 1/[A],. Laconstante k est mesurée en [L mol ™ s™]

Réaction d’ordren (n>1): V= k[A]n

[l —d[A] t
A AT = | kdt = k| dt

_d[A]—k dt:>J.[

T

+(@1- n)kt

1 { 11 } ko L1
(_n+1) [A]n—l [A 8—1 [A]n—l [A 8-1
la variation de L/[A]™" en fonction du temps est une droite de pente (1-n)k et

1
I’ordonnée a I’origine W
0

Tableau récapitulatif

Loi de Loi de vitesse Graphique Unités
Ordre vitesse intégrée d’une droite k de k
0 Vitesse = k [Al, = =kt + [A], [A] fonction de ¢ ~pente mol/L s
= [Al, _ . _— 3
| Vitesse = k[A] In—— = —kt In [A] fonction de ¢ —pente S
[Ale
. " | b g
2 Vitesse = k[A]* S g I/[A] fonction de ¢ pente L/mol s
[-'\]r l"x]l.'l

12
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I1.2. Comment trouver I’ordre d’une réaction?

Si on nous propose une série de valeurs expérimentales, pour en déterminer

I’ordre et la loi de vitesse de la réaction :

On trace d’abord le graphique de la concentration du réactif en fonction du

temps; s’il en résulte une droite, la réaction est d’ordre zéro.

Si c’est une courbe, on construit alors un graphique du logarithme naturel de la
concentration du réactif en fonction du temps. S’il en résulte une droite, la

réaction est d’ordre 1.

Si ce n’est pas une droite, on trace le graphique de 1/[A] en fonction du temps.

S’il en résulte un droite, la réaction est d’ordre 2.
11.3. Temps de demi-réaction:

On peut également exprimer la vitesse d’une réaction par sa demi-vie, dont le

symbole est ty,.

Définition : On appelle temps de demi-réaction la durée nécessaire pour
consommer lamoitié d’un réactif présent.

Si lademi-vie est peu élevée (courte), laréaction est rapide.
Selon la définition, lorsquet est égal aty,, [A] est égale a0,5[A]o.

On peut calculer lavaleur dety, apartir deslois de vitesse intégrées.

13
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JA] A
[Al, [Al(ty,) = A
- Z
[A]/2
0 1;-1;2 t:
Pour une reaction d’ordre zéro : [A]
Al OSAL=[AL-k, 1 =8

Donc, dans une réaction d’ordre zéro, t, dépend de la concentration du réactif

Pour une réaction d’ordre 1 :

In05=-kt, =—-0,693

0,693

by ==

Donc, dans une réaction d’ordre 1, t;, est indépendante de la concentration du
réactif
Pour une réaction d’ordre 2 :

1 1
AR 1
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L1
5T AL

ty, desréactions d’ordre 2 dépend de la concentration de A, comme dans le cas

des réactions d’ordre zéro.

Loi de Loi de vitesse Graphique Unités Demi-
Ordre vitesse intégrée d'une droite k de k Vie
— g ey Lo [Alo
0 Witesse = k [A], = —k =+ [A], [ A] fonction de ¢ pente mol/L = =
A 0.693
| Witesse = k[A] In u = —kt In [A]lfonctionde:  —pente e o
[Ale k
2 Wil KAT ! kt + ! L/[A] fonction de ¢ ent Limols J
2 esse = k[A]T @ —— = e J onction de nente fmol s
[Al, [Al, : KIAL,

|1.4. Température

I1.4.1. Constante de vitesse

Dans I’expression de lavitesse: ~ vV=K[A] [B]b
k est indépendant des concentrations et du temps

k dépend de laréaction étudiée et de latempérature
L’unité de k dépend de I’ordre global de la reaction.

11.4.2. Loi d'Arrhenius

Expérimentalement, on voit que la vitesse des réactions augmente généralement
avec la température. La dépendance de la vitesse vis-a-vis de la température se

trouve dans I’expression de k selon laloi d’Arrhenius:
Ea
k= Ae‘(ﬁj
E. : énergie d'activation de laréaction en kJ.mol-1

R : constante des gaz parfaits (8,314 Jmol *.K ™)

15
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T : température absolue (en K)
A : facteur pré-exponentiel d’Arrhenius ou le facteur de fréquence

L’énergie d’activation (Ea), représente la barriere énergétique a franchir pour
que la réaction s’effectue. Autrement dit, c’est I’énergie minimale requise pour
qu’une réactions ait lieu a la suite d’une collision. Si I’énergie lors de la
collision est inférieure a I’énergie d’activation, les molécules ne font que
rebondir.

OC:--0---NO
(complexe activé)
_________________ PEMAOLAMBION. o e s
E (directe) = 134 kJ
oM. —
= | CO(g)+ NO,ig) i )
CO NO, 2 E,(inverse) = 360 kJ

ventielle

Energie pe

Produits
CO4(g) + NO(g)
CcoO, NO

Progression de la réaction

L arrangement des molécules au sommet de la barriere est nommé complexe

activé. C’est un état de transition, instable et de durée de vie trés courte.

En introduisant le logarithme népérien a cette expression, on obtient une autre
expression de la loi d’Arrhenius :

= AelR ) L

Ink =In A— 51 "
RT

Ink

Siontraceln k =f(1/T) on obtient une droite N

de pente—Ea/R

T 16
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Exemple : constante de vitesse de I'hydrolyse de I'éthanal

Equation : CH;CHO =CH, + CO

d'ordre 2 : v =Kk(T)-[CH,CHOY
T (K) 700 730 760 790 810 840 940 1000
k (Lmol.sT) | 0,011 0,035 | 0,105 | 0,343 0,789 2,17 20,0 145
o e E
Loi d’Arrhenius : Ink=InA-—° 21 Ink
RT

Sion trace In k = f(1/T) :
droite d'équation : In k = 26,6 -21800 /T

\ -
10,0005 0,001 0.0015 0,002
y= 28,8 218007

R = 0,006

Donc : A=e’®%=357.10" L.mol-' s

LT S R R S - A =
PR R o e S

Et E,=21800* 8,314 = 181 kJ.mol !

|

-

=
L

|11. Dégénérescencedel'ordre d'uneréaction

[11.1. Définition :

Il peut se faire que la concentration d'une espéce active soit maintenue
pratiqguement constante au cours de la réaction. Dans ce cas, hien que la
concentration de cette espece intervienne dans la loi de vitesse, elle peut étre

regroupée avec le coefficient de vitesse et laloi de vitesse peut se simplifier.
Soit par exemple uneréaction: A + B =P dont laloi de vitesse serait
b
v=Kk[AF [B] t I'ordre global n=a +b.

Si la concentration [B]de I'espece est quasiment constante et égale a [B], au

cours de laréaction, il vient:  v=Kk [Af vec k.. = k[B],

17
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La réaction apparait donc comme étant d'ordre a aors qu'dle est en rédite

d'ordrea + b . Ondit qu'il y adégenérescence del'ordre.

a est appelé ordre observé ou ordre apparent. De méme le coefficient de vitesse

Kons €st dit coefficient de vitesse observé ou apparent.

La dégénérescence de I'ordre d'une réaction peut étre voulue pour simplifier la
loi de vitesse ou bien encore des conditions opératoires particuliéres.

111.2 Casde dégénérescencedel'ordre:
Elle peut sobserver dans les cas suivants :
1. Un réactif est en grand exces par rapport aux autres.

Si un réactif est en grand exces par rapport au autres, la quantité qui pourra
disparditre par le jeu de la réaction sera faible par rapport a sa concentration
initiale. En premiere approximation, sa concentration courante restera donc
constante et égale a sa concentration initiale.

2. Un réactif est reformé au cours de la réaction.

S un réactif est reformé au cours de la réaction, il est donc a la fois réactif et

produit. En général on ne lefait pas figurer dans |'équation bilan.

3. La concentration d'un réactif est maintenue constante par |'intervention de

facteurs extérieurs.

La concentration d'un réactif actif peut étre volontairement maintenue constante

pour simplifier I'étude expérimentale par divers moyens.

Exemple : en opérant dans une solution tampon « une solution tampon est une
solution qui maintient approximativement le méme pH malgré I'addition de
petites quantités d'un acide ou d'une base, ou malgré une dilution. Si I'un de ces

trois criteres n'est pas vé&rifié alors la solution est une solution pseudo-tampon »,

18
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la concentration des ions H" et OH™ se maintiendra constante par I'effet de
I'équilibre acido-basique du couple tampon. Si laloi de vitesse de la réaction fait

intervenir I'un de cesions, il en résultera une dégéenérescence d'ordre.
Soit laloi devitesse duneréaction: v =K[AF[B]’ [OH']g

En milieu tamponné, on observera une loi de vitesse de laforme

V=K JAF[Bl vec Ky =k[OH

L'ordre global réel n=a + b +y setrouveradonc abaisséaa + b

Exercices

Exercicel:

Le chlorure d’hydrogene (B) réagit sur le cyclohexene (A) avec formation de
chlorocyclohexane (C), selon laréaction :

CeHo+ HCI - CgHy1Cl schématisepar: A+B - C

On réalise une série d’expériences a 25°C, ou I’on mesure la vitesse initiale vy
de la réaction en fonction des concentrations molaires initiales [A]o en
cyclohexene et [B]o en chlorure d’hydrogene dans le milieu réactionnel. Les
diverses especes sont dans un solvant approprié et le volume réactionnel est

constant et égal a 1 litre. Les résultats sont rassembl és dans |e tableau ci-dessous

Expérience 1 2 3 4
[A]o mol/L 0,470 0,470 0,470 0,313
[B]o mol/L 0,235 0,328 0,448 0,448
vomol s* 15,7107 | 30,610 57,110° | 3810°

19
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1. On désigne respectivement par p et g les ordres partiels initiaux de laréaction
par rapport au cyclohexéne A et au chlorure d’hydrogene B. Exprimer la loi de

vitesse initiale de cette réaction en fonction de p €t g.
2. Déterminer p

3. Déterminer g, puis I’ordre global de la réaction.

4. Calculer la constante de vitesse de la réaction.

5. On réalise dans les conditions précédentes (volume réactionnel constant de 1
litre) un mélange contenant 0,470 mol.L™* de cyclohexéne et 0,470 mol.L™ de

chlorure d’hydrogéne.

6. Si I’ordre global de la réaction est égal a 3, établir la loi de vitesse de la
réaction en fonction de la concentration molaire [A] en cyclohexene a la date t,
et I’intégrer.
7. En déduire le temps de demi-réaction t,, (calcul littéra puis application
numerique).

Exercice?2:
Laréaction 2N,Os— 4NO, + O, estd’ordre 1. On mesure k pour différentes

températures

6°C) | 25 | 35
1055 (s~ | 1,7

On appelle « coefficient de température » a la température T (en kelvin) le

nombre sans dimension défini par : . _ KT +10)
: k(T)

Calculer I’énergie d’activation et le facteur de frequence. Déduire delaloi
d’Arrhenius le coefficient de température a 30°C.
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|. Les mécanismes deréaction

Le mecanisme d’une réaction chimique est la séquence des étapes, a I’échelle

mol éculaire, menant des réactifs aux produits.

Certaines reactions ne nécessitent qu’une seule collision. D’autres en nécessitent
plusieurs et produisent des intermediaires, composés formés au cours d’une

étape et consommes dans une étape subsequente.

II. Lesréactions édémentaires

Uneréaction élémentaire : réaction se déroulant en une seule étape.
Ex:H+Br, - HBr+ Br

Dans une réaction éémentaire, les ordres de réaction sont égaux aux
coefficients stoechiométriques (Regle de VAN'T HOFF) , ce qui n’est

géneralement pas le cas d’une réaction qui se fait en plusieurs étapes.
aA + bB - produits

) ) . b . , .
Laloi de vitesse s’écrit: V= k[A ]a[B] S cette réaction se fait en une

seule étape.

21



Chapitre 2 L es mécanismes de réaction

Etat de transition

A Energie complexe activé

—

actifs

2\

Produts )
-

Profil de I’énergie potentielle d’une réaction élementaire

Molécularité : c’est le nombre d’especes impliquées dans une réaction

élémentaire. c.-&d. le nombre d’entitées (atomes, molecules, ions...) qui
participent a une réaction élémentaire. C’est donc aussi la somme des

coefficients steechiométriques affectant les réactifs

Une réaction impliquant une seule entité moléculaire est dite unimoléculaire.

Une réaction impliquant deux entités moléculaires est dite bimoléculaire.

Une réaction impliquant trois entités moléculaires est dite trimoléculaire.

Réaction unimoléculaire : molécularité = 1.

Exemple: Ladécomposition du cyclobutane en phase gazeuse en éthylene
C/Hg - 2CyH,

Réaction bimoléculaire : molécularité = 2 (plus fréguentes)

NO+O3 - NO,+0O,
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[11. Lesréactions complexes

[11.1. Définition: Ce sont des réactions composées de plusieurs réactions
élémentaires s’effectuant successivement ou simultanément.
Ex:2HI +HO0,®1,+2H,0

éapel: HI +H,0,® IOH + H,0
éape2: HI+IOH® I, +H,0

IOH est un intermédiaire réactionnel, il n’apparait pas dans le bilan global de

|aréaction.

intermédiaire reéactionnel: lors d’une réaction complexe, les intermediaires

réactionnels (IR) disparaissent une fois la réaction terminée.

Conséquence : I’avancement X (t) et la vitesse v ne sont pas définis pour une

réaction indirecte.
A—->C:A—-> B —>C

(IR)

Profil de I'énergie potentielle d’'une réaction complexe :
2 etats de transition ou plus

Etat de transition 1 L _
Différence entre etat de

transition et intermédiaire :

Intermédiaire

Etat de transition 2 N
sa?” » Etat de transition :

N Espéce imaginaire,
v impossible a isoler

| * Intermédiaire -

Espéce pouvant étre
caracterisée et ayant
une duree de vie

Produits
AT F— 2 Exemple °
Premiére étape  Deuxiéme étape , pie
| lemerecEpe | Jememe SaPe  Coordonnée
1% réaction 26" préaction  de réaction CH,=CH, + HCl — [CH,-CH.*] + CI — CH,-CH,CI
¢lémentaire ¢lémentaire

A—=B B->C
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[11.2. Etape cinétiquement déter minante (étape limitante)
Définition :

La vitesse de formation d’une espece produite par une seérie de réactions

élémentaires successives est déterminée par I’étape la plus lente (I’etape

limitante). Cette étape, appelée étape cinétiguement déterminante de la

réaction globale, impose sa vitesse aux étapes suivantes.
Exemplel: 2NOCl - 2NO,+Cl,
Mécanisme: NO,Cl -~ NO,+Cl
NO.Cl + Cl - NO;, + Cl,
Loi devitesse: v = k[NO,CI]
Exemple 2 : 2NO(g) + F>(g) — 2 ONF (g)
M écanisme : cette réaction se produit en deux étapes :
NO+F, -~ ONF+F
NO+F - ONF
O Lasomme des étapes donne bien laréaction globale.
U La loi de vitesse de I’étape lente est : v = k [NO][F,]

Q Or, la vitesse de la réaction globale est égale a celle de I’étape lente = la

loi de vitesse de laréaction global e est la méme.

I11. 3. Typesde deréactions complexes
On distingue quatre classes de réactions composees
[11. 3. 1. réactions compétitives dites aussi réactions paralléles
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Elles sont constituées de réactif commun c’est-a-dire deux réactions ayant les

méme réactifs mais formant des produits différent. On peut les schematiser par :
A-BetA-C.

Exemple:

3 HNO; + NO,CeHs -~ méta (NO,),CsH,

3HNO; + NO,CgHs — ortho (NO,),CeHa

On peut les schematiser par :

I
Kk, =
’T’O? - U l 93%
A ~FNo,

RS
| ] + 3HNO,

~=

Iy
K, o NO,
—= [T
g

Les deux réactions sont du deuxieéme ordre et ont des constantes de vitesse k; €t

ko. La vitesse de disparition de mononitrobenzéne est aussi du 2°™ ordre.

Réaction du 2°™ ordre avec azb

dx

ek Yot - )h — %)
dt

(kL0 = 2.303 log a(b—x)
b b—a °|bla—x)

[11. 3. 2. réactionsréversibles ou réactions inver ses

Une réaction réversible survient lorsque, au méme moment et au méme
endroit, les réactifs se transforment en produits et les produits se transforment en

réactifs.
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On représente une reaction a I’équilibre par =.
On consideére la réaction a I’équilibre suivante: aA+bB = cC+dD

la vitesse de disparition des réactifs de gauche a droite (sens 1) est :

—dA -
-

<L k[AF[e}

la vitesse de formation des réactifs (droite a gauche) selon le sens 2 est :

iRt -
v =" [cF[p)

alors, I’équilibre cinétique qui s’exprime par le fait qu’a I’equilibre les vitesses
des réactions de gauche vers la droite et de droite vers la gauche sont égales.

Donc,

v, =V, = k|A[[B =k,[C[[Df

apartir de cette relation d’équilibre cinétique on peut tirer la relation suivante :

k _[cfIDf

K, [AF[B]

Sachant que I’équilibre thermodynamique dans le cas de cette réaction exprimée

par la loi de I’action de masse est :

c d
_[c]P]
" (AT
K est la constante d’équilibre thermodynamique
De ces deux derniéres expressions on peut déduire que K= ﬁ
K,
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Cette équation représente I’expression cinétique de la constante d’équilibre
thermodynamique valable que s les ordres partiels des réactions directe (sens 1)

et inverse (sens 2) sont egaux aux coefficients steechiométriques de la réaction.

Exemple:
K
H2 + |2 = 2 HI

2

L es études cinétiques ont montré que la réaction directe et la réaction inverse de

cet équilibre sont I’une et I’autre élémentaires. Elles suivent donc la loi de Van’t

—d[H,] -d[l,]
v =Sl =Sl k[, 1]
V, = d[H, ] = k,[HI |

L’équilibre cinétique donne :

V) = V- kl[HZ][I 2]: kz[HI ]2

K, HI
- [LZ][L]: :

Ce résultat reléve d’un cas specifique et il n’est vrai que parce que les réactions
dans les deux sens sont des processus élémentaires pour lesquels I’ordre et la
molécularité se confondent. Ce n’est que dans ce cas que la relation s’applique.

Par exemple, pour I’équilibre impliquant le bromure d'hydrogene :
[11. 3. 3. réactions successives ou consecutives

On entend par réactions successives (ou consécutives) des réactions dont les
produits de la premiere sont les réactifs de la seconde. Les produits de la
seconde peuvent a leur tour étre les réactifs d'une troisieme, sans étre jamais

régenérés, et ains de suite. Une telle suite de réactions met donc en jeu des
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mol écules appelées intermédiaires réactionnels, dont une caractéristique e<t, le

plus souvent, de ne pas pouvoir étre isolés, du moins facilement.

Exemple: les réactions d'hydrolyse d'un diester.

1-Laréaction d'hydrolyse d'une premicre fonction ester est représentée par :
,COOR' K, ,COO-

R_ * HO- R * R'OH
COOR! COOR!

2- Réection suivie de I'hydrolyse de la seconde fonction ester :

,COO- k _COO-
R, * HO- R * R'OH
COOR' *COO-

L'exemple le plus simple est constitué de deux réactions éémentaires

monomol éculaires successives :

Réaction A . C

M écanisme : A k_% B réaction suiviede B _I§2 C

Conditionsinitiales [A]o, [B]o=[C]o=0

dont |es équations cinétigues sont :
d[A]/dt = — ky [A] (1)
d[B] /dt =k [A] - kB]  (2)
d[C] /dt = k [B] 3)

Les équations de vitesse s’écrivent, en n’oubliant pas que si B est formé a partir

de A, il disparait auss pour former le produit final C :
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L'éguation (1) sintegre immeédiatement :

[A] = [Alo €} (4)

En remplacant cette valeur dans |a deuxieme équation différentielle, on obtient
d[B] /dt = k. [Alo e ' - ky[B]

d[B] /dt + ky[B] = k;[A]o e ™'

L'intégration de |'équation (2) conduise a:

[B] =[Aloki (€™ = €™ ) /(Ko = K1) evrveverenn, (5)

en utilisant larelation de conservation de masse :

[A]+[B] +[C]=[Alo*[Blo*[Clo=[Alo= [C]=[A]o-[A]-[B] donc

[C] = [Alo[1-(ko € " = k1 €*) [ (ko=K1)] evvvvnnn... (6)

Les courbes d’évolution typique des concentrations de [A], [B] et [C] au cours

de laréaction sont représentées si-dessous :
Avec:
[A]: exponentielle décroissante

[B] : bi-exponentielle présentant un max a tyna=In(ko/ky)/(k,—k;) et un point

[C] : bi-exponentielle présentant un minimum a l'origine (pente nulle) et un

point d'inflexion au temps ty,a du maximum de B.

([A]o=10"mol.L %[B]o=[C]o=0; ki=1S*; k,=0.35™)
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110°%

510% |t

[A], [B], [C] / mol.L"

o1of

4 B g 10

Ly |
fm [k t."."l' Flexion

temps /s

La courbe d'évolution de [A], ([A] = [Alo € ), est une exponentiele

décroissante.

Celle de [B](éq 5), est la somme de deux exponentielles décroissantes. Elle
présente donc un maximum correspondant a |'annulation de la dérivée premiére,
soit tax=IN(ko/kq)/(ko—ky) et un point d'inflexion correspondant al'annulation de

la dérivée seconde, SOit tinfieion= |N(Ka/k1)?/ (Ko = K1) = 2 tima

La courbe d'évolution de [C] ,([C] = [Alo [1-(ky € *1' =k, e™2") / (ko—k,)]), est
égaement bi-exponentielle. Sa pente a l'origine est nulle, ce qui correspond a
son extrémum. Elle présente un point dinflexion at = In(ko/ky) / (ko — kq) =
tnax([B]), Cest-a-dire correspondant au maximum de [B], ou sa vitesse de

production est maximum. Elle atteint un niveau [C]le=[A]o.

Trois cas particulier peuvent étre représenter. Le premier cas, est celui ou k2
>> k1. Dans ce cas, la réaction la plus lente est la premiere étape : B se
transformant en C plus rapidement qu’il n’apparait, sa concentration demeure
faible. Dans le cas ou k2 << k1, c’est évidemment la situation inverse,et I’étape

déterminante, limitante étant la seconde étape, la concentration de B rejoint
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presgue la concentration initiale du constituant A. Le dernier cas, est celui ou

k2=k1. Ces cas particuliers seront traités avec plus de détailsen TD.
Ici on vavoir seulement un seul cas destrois:
Etat quasi-stationnaire: k, >> k;

k, est beaucoup plus grande que la constante k;. On atteint une forme d’équilibre
de la concentration de I’intermédiaire B. Puisque k, >> k;, €*'<<e*!! ¢
k, - ky = ko. Enremplacant dans I’expression de la concentration de B calculée

plus haut, on obtient :
[B] =[Aloks ™™ / (ko) »[Alo ka/ ko

Cela impligue gue la formation de C dépend de la vitesse de formation de B.
Dans ces conditions on dit que I’étape A B est I’étape determinante. C’est

I’étape la plus lente qui impose sa vitesse a I’ensemble réactionnel.

11407

5104

[A], [B], [C] / mol.L"

010°

tempsis

[B] = intermédiaire réactionnel de concentration stationnaire d[B] /dt =0 =

Laformation de [C] dépend de lavitesse de formation de B
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A - B est I’étape déterminante, ie. I’étape la plus lente impose sa vitesse a

I’ensemble réactionnel

La concentration de B reste plus faible et la courbe C tend a se rapprocher de la

symeétrique de A.
Un autre exemple::

un mécanisme comportant un nombre quelconque de réactions

monomol éculaires successives :
A A ki(ra
Al — A2 k2 (r b)

A, - As Kks(rc)

510% t

concentrations / mol.L"

010°

temps/s
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[11. 3. 4. réactions en chaine

Une réaction chimique en chaine est une réaction dans laguelle une espece
réactive intermeédiaire, souvent un radical libre, catalyse une série d'étapes

rapides qui effectuent laréaction globale.

Les étapes types des réactions en chaine sont |'amorcage, la propagation et la

terminaison :

» amorcage (ou initiation) : il sagit de la formation des molécules
instables qui servent comme porteurs de chaine, tels les radicaux libres
ou lesions réactifs;

> propagation : il sagit d'une série d'éapes ou le radical (ou autre porteur
de chaine) déclenche la transformation des réactifs en produits avec
régénération du radical. Ceci équivaut a la catalyse de la réaction
globale par leradicd ;

» terminaison (ou rupture) de la chaine : il sagit de la destruction des
porteurs de chaine, par exemple par la recombinaison des radicaux

libres.
Exemple: laréaction de synthése du bromure d’hydrogéne
K,
H2 + Brz = 2HBr

On montre expé&rimentalement que la loi expérimentale de vitesse est de la

forme:

_ k[H] [Bra]'? _ d[HBr]

[HBr] ~  d
1+ Eg

v

L e mécanisme proposé est le suivant :
Etape d’initiation ou d’amorcage
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[] Br+M — 2Br- + M ke

Cestrois étapes constituent des étapes de propagation de chaine

[2] Br +H, > HBr + H ks
[3] H- + Br, —» HBr + Br: ks
[4 H- + HBr — H, + Br- Ke
Etape de rupture de chaine

[5] 2Br- + M — Br, + M ke

Ce mécanisme est dit en chaine. En effet, une fois amorcé, une fois la présence
de quelques atomes de brome réalisée (réaction [1]), la réaction [2] apparait et
forme des atomes d’hydrogene. Ceux-ci, aleur tour, provoquent la réalisation de
la troisieme étape, éape qui régenere des atomes de brome. On est alors en
présence de ce qu’on appelle en programmation une boucle qui ne s’arréte que
par disparition de I’'un des réactifs. Cette disparition intervient le plus souvent
par recombinaison des especes réactives. Les atomes d’hydrogéne et de brome
sont appelés des porteurs de chaine. Pour essayer de retrouver la loi
expé&rimentale de vitesse appliquons le principe de quasi-stationnarité (encore
appelé I'approximation de I'état quasi stationnaire) aux deux especes réactives
que sont les atomes de brome et d’hydrogéne.

Une autre fagon de présenter |le mécanisme de cette réaction H, + Br, — 2 HBTr:
» initiation : Br, — 2 Bre

chague Br est un radical libre, désigné par le symbole «* » (qui représente un
électron non-apparié) ;

» propagation (ici une série ou boucle de deux étapes)

Bre + H, — HBr + He
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He + Br, — HBr + Bre

la somme de ces deux étapes correspond a la réaction globale H,+Br, - 2HBr,

avec catalyse par Bre qui déclenche la premiere étape ;
> ralentissement
He + HBr — H,+ Bre

étape specifique a cet exemple, qui est l'inverse de la premiére étape de

propagation ;
» terminaison 2 Bre - Br,

recombinaison de deux radicaux, correspondant ici al'inverse de l'initiation.

V. Approximation del'état quas stationnaire (AEQS)

IV.1. Principe de Bodenstein: «lorsque dans une sequence réactionnelle, une
espéce intermédiaire a une durée de vie beaucoup plus courte que les autres, on
peut simplifier la résolution des équations cinétiques de la formation des
produits en écrivant que sa vitesse de formation est égale a sa vitesse de

disparition ».

V.2, L'approximation de |'éat quasi stationnaire, ou AEQS, est applicable
lorsgu'un intermédiaire réactionnel reste a une concentration trés faible devant
celles des autres espéces, c'est-a-dire a courte durée de vie ou tres réactif.

Considérons de nouveau |e mécanisme constitué de deux réactions successives .
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Si |a deuxiéme réaction est beaucoup plus rapide que la premiere (k, > kj), la
concentration de B reste négligeable devant celles de A et C, de sorte qu'on a
tout au long de laréaction :

[C] = [A] o= [A]

de méme, sa dérivée est négligeable, toujours devant celles de [A] et [C], et
I'équation d[B] /dt = k; [A] — k, [B] devient quas stationnaire:

d[B] /dt =kiA]-k,[B] =0

Soit  [B] = [A] ki/ks

Et  d[C]/dt = kq[A]=-d [A] /dt

Tout se passe donc comme si |e mécanisme se réduisait al'unigque réaction
A - C kg

dont la constante de vitesse est celle de la réaction la plus lente (r 1) (C'est
toujours la réaction la plus lente qui détermine I'échelle de temps globale d'une

réaction composée).

|V.3. Exemple d'application de I'AEQS : décomposition thermique du

peroxyde de diterbutyle en phase gazeuse
(CH3)sCOOC(CHs)s= 2 CH3COCH; + C,Hs
avec une cinétique expérimentale d'ordre 1.

D'autre part, le mécanisme suivant a éé propose :
(CH3)sCOOC(CHg); — 2 (CH3):CO" ki (ra)
(CH3);CO" - CH,COCHz; +CHsy  k, (rb)

2CHs - CoHs ks (rc)
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Soit Az(CH3)3COOC(CH3)3, P;=CH3;COCH; ;:P,= C,Hg ;R]_:(CH3)3CO°; Ro=
CH3’

les especes radicalaires R; et R, sont a priori trés réactives, c'est-a-dire que les
réactions (r b) et (r c) sont tres rapides devant (r a). Leurs concentrations, et
leurs dérivées, restent donc tres petites devant celles de A, P; et P,. On peut
donc appliquer 'AEQS sur R; et R,.

L es équations cinétiques sont :
dlAl/dt = - ky[A] (1)

d[RJ/dt = 2 ki[A] - ks [Ri]

d[P]/dt = ky[Ri] (2)

d[RJ/dt = ko[Ry] - 2ks[Rz]*  (3)

d[P,]/dt = ks[R,]? (4)
L'équation (1) donne immédiatement A = Aje ™! (5)
AEQSsur R, : d[R]/dt = 0 [Ri] = 2(ki/k,) [A] (6)
AEQS sur R, : d[Ry]/dt = 0 R = kl(2)R1 = (kifko) [A]  (7)

on déduit des équations (2) et (6)

d[P]/dt = 2 ki [A] = 2k, [A]lpe™ 1

soit [(0—Py) d[Pi] = 2k, [A]oJ(O—t) e™1'®
[P = 2[Alo(1-e"1) (8)

et, de méme, des équations (4) et (7)

[P] =[Alo(1-€™1") (9)

37



Chapitre 2 L es mécanismes de réaction

Les équations [A] = [Alo e ™' | [P]=2[Alo (1-e™') et [P = [Aly (1 -

—k
e 1t

montrent que la cinétique globale de cette réaction, qu'on observe la disparition
de A ou I'apparition de P; ou P, est d'ordre 1, en accord avec I'expérience. Ony
retrouve également le bilan globa : I'amplitude de P, est |e double de celles de
A et P,. (CH3)sCOOC(CH3)3= 2 CH3COCH3 + C,H5

Remarque:

L'AEQS peut apporter des smplifications intéressantes. Toutefois, il ny a
aucun inconvénient, en simulation, a utiliser les éguations sans approximation,
avec des constantes de vitesse choises en conséquence. Cest méme
recommandé si I'on n'est pas absolument sir que les conditions d'application
correcte de I' AEQS soient respectées dans toutes les situations envisagées au
cours du traitement dun probleme donné. D'autre part, tout type
d'approximation, du moins sur des especes cruciaes, est a éviter absolument
dans le cas de mécanismes présentant des caractéristiques non linéaires

(autocatalyse par exemple).
V. Mécanismesréactionnelset AEQS

Lorsgue on représente une réaction chimique par une équation bilan, on donne
seulement un apercu macroscopique de cette réaction, I’étude du mécanisme
d’une réaction a pour but d’essayer de comprendre ce qui ce passe de point de
vue microscopique. L‘étude des vitesses de réactions permet d’imaginer des
mécanismes reactionnels et de décomposer la réaction en une série d*‘étapes

& émentaires.

Les intermédiaires réactionnels sont des especes qui ne sont ni des réactifs ni des

produits. 1ls sont des centres actifs de courte durée de vie. |ls peuvent étre:
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U des atomes ou radicaux obtenus par rupture homolytique d'une liaison,
par action de la chaeur: thermolyse ou par absorption d'un photon:
photolyse:

Cl-Cly—2Cl
CH3, CsHs', OH'
O desions:
ex: O,+hu - O, +e N,+hu - N, +e
Formés par interaction avec le rayonnement UV, dans I'ionospheére.
V1. Synthése du bromure d'hydrogene
H, + Br, = 2HBr

Laloi expérimentale de vitesse est:

. = k [Hp] [Bra]'?  d[HBr]
= [HBr] e
1+ kg

L e mécanisme proposé est le suivant :

[1] Br,+ M —2Br- + M k1
[2] Br- + H, > HBr + H- K,
[3] H- + Br, —» HBr + Br: ks
[4] H- + HBr - H, + Br- K
[5] 2Br- + M — Br, + M Ks

Lesradicaux Br et H sont lesintermédiaires réactionnels
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Chapitre 2 Les mécanismes de réaction

L'Approximation des Etats Quasi Stationnaires, AEQS, est appliquée sur , H' et
Br: " Apres une pé&iode dinduction initiale, durant laquelle les [IR]1, il est
considéré que les espéces intermédiaires disparaissent auss vite qu'eles se
produisent.” La concentration du centre actif est alors dans un éat quas
stationnaire: d[IR]/dt =0

Puisque H" et Br sont des intermédiaires réactionnels alors::

d[Br] _ d[H] _ "

At dt

d[H]/dt=k .[Br][H]-k .[H][Br]-k [HBrl.[H]=0 (1)
(1/2)d[Br ]/ dt= kI .[Brz].[M] donc d[Br] /dt= 21{I .[Bl‘z].[M] selon 1
d[Br]/dt =2k .[Br ].[M] - k [Br'].[Hz] + k.[H'][Br]+ k [HBr].[H]

- 2k_[Br T.[M] = 2
(D+(@2): 2k .[Br].[M]-2 5.[Br']2.[M] =0 et[Br]=(k/k )”2 [B1 2]”2
[H] est calculé en combinant (1) et [Br ] :
[H]={k,. (k/ kj)”z. [Brz]”z. [H]}/{k,.[Br] +k,[HBr] }
v=(1/2).d[HBr]/dt={k . (k / k5)1’2+[B1'2]I’2+[H2] HA T+(k [HBr])/(k . [Br ]}

d|HBr .
Ve = [dt ]:v2+v3—v4:2v3:2k3[H iBr,]

2koks[Ha)[Bra] /2 [Brs]
}1‘-3[8?"2] o !Eu1 [HB?‘}

v = 2ks[H][Brs] = v =

k =12

2k TL[ H,|[Br] / .

v = pas d'ordre
[HB;

L+ —L Bra]
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Loi expérimenatle de vitesse :

~ k[Hg] [Bry]1/2
B [HB1]

|+ ket
[Br3]

Exercices:

Exercicel:

a) Soitlaréaction: 1A - 2B
1- Etablir laloi de vitesse
2- Tracer le diagramme de composition
b) Onconsidérelaréaction: 1A - 1B+2C
1- Ecrirelesrelations de conservations de masse
2- Représenter graphiquement les variations des concentrations au cours

du temps

Exercice?2:

On considére laréaction chimigque suivante :
2 N205(g) - 4 NO2(g)+02 (9)

Pour laquelle on dispose de la concentration en N,Os en fonction du temps :

t (min) O 10 20 ' 30| 40 | 50 | 60 | 70 | 80 | 90 | 100

[N2Os] 10°mol/L | 1.24 | 0.92 | 0.68 | 0.5 | 0.37 | 0.28| 0.20 | 0.15| 0.11 | 0.08 | 0.06
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1. Au vu des valeurs expérimentales, déterminer si I’ordre par rapport a N,Os
vaut 1 ou 2 (envisager chacun de ces deux cas, écrire laloi de vitesse et tracer

les « bonnes droites ».

2. endéduire lavaleur de k

3. caculer lavaleur dety»

Exercice 3:

On étudie les réactions paralléles suivantesaT et V constants :
A-B

A-C

1) Pourquoi on travaille a Température et VVolume constant ?

2) De combien de variables nécessaires et suffisantes a-t-on besoin pour
décrire ce systéme ?

3) Donner lesrelations de conservations

4) Pourrait-on proposer un bilan instantané unique
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Chapitre 3 M éthodes expérimentales de

I’étude cinétique chimique

I. Méthodes expérimentales de I’ étude cinétique chimique

|.1. méthodes chimiques

On mesure (a température constante ) directement des concentrations par les
méthodes classiques de dosage, soit on fera des préévements a différents
instants , soit on étudiera différents exemplaires initialement identiques , a des

instants différents.

Il faudra alors arréter la reaction pour qu’elle ne se poursuive pas pendant le
dosage :on pourra procéder par trempe (refroidissement rapide ),forte dilution
:élimination d’un réactif par précipitation ou par neutralisation s’il est acide ou

basique.
|.2. Méthodes physiques

On mesure (a T° constante) une grandeur physique que I’on sait relier aux
concentrations. Ces méthodes ont I’avantage de ne pas perturber la réaction en
cours, mesures en continu, faibles quantités de réactifs possibles, permettent de

suivre des réactions tres rapides et tres grande sensibilité.
On citera par exemple:

» Conductimétrie (mesure de la conductivite électrique d’un melange

ionigque).
> Spectrophotométrie  (mesure de I’absorption de la lumiere).
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Chapitre 3 Méthodes expérimentales de I’étude cinétique chimique

Polarimétrie (mesure du pouvoir rotatoire de lalumiere).
Mesure de la densité gazeuse.
Mesure de |a pression gazeuse (a volume constant).

Réfractométrie (mesure de I’indice de réfraction). Apres éalonnage, le
réfractometre permet de connaitre la concentration d'un soluté dans un

solvant connu,
pH-métrie (pour les réactions acido-basiques).
Potentiométrie (pour des réactions d’oxydoreductions ).

Méthodes radiochimiques (utilisant un traceur radioactif ). Etude des

réactions chimiques produites par des radiations ionisantes

Microcaorimétrie (les quantités de chaleur sont proportionnelles a la
guantité de matiere ayant réagi ), regroupe un ensemble de techniques qui

mesurent directement I'enthalpie et les changements de capacité

calorifique qui interviennent lors d'une réaction chimique

Exemple: mesure de pression

+ Guz parfalt; F='V =" 21
*  Fraction molaire : ™ :I
‘ _ P, =x,P, P-V=n-R-T
* Pression partielle :
N>Os(e) — 2NO g + 1/2 04 Ny
Etat initial 1, 0 0 n,
Elat n,—& 28 £/2 ng+3/2 ¢ Ayec X le taux
instant t e d'avancement
n, (1-x) 2xn, Vaxn, | ng(l+3/2 X) | X = &/ng
At=0: Pr=Py car Py = nsRT/V = ngRTV = P,
At: Pr=(1+3/2x)P, car Py = n{RT/V = ng(1+3/2 x)RT/V = (1+3/2 x)P,

Atfinal (x=1): Py=5/2P,



Chapitre 3 Méthodes expérimentales de I’étude cinétique chimique

1. Détermination de I’ordre
I1.1. Méthodeintégrale

On cherche a tracer une fonction d’une concentration C;, qui soit représentée en

fonction du temps par une droite , aux incertitudes d’expérience pres .
Par exemple, s : InC; = f(t) est représenté par une droite , I’ordre est 1

Une variante de cette méthode consiste a calculer k en faisant I’hypothése que la
réaction a un ordre donné. On doit aors vérifier que les valeurs trouveées pour k

sont les méme , aux incertitudes d’expériences pres.

I1.2 méthode différentielle

La méthode précédente est inefficace lorsque I’ordre n’est pas entier.
Si lavitesse est delaforme v = k[A]“

on peut aussi écrire : Inv = In k+a In[A]. On trace d’abord le graphe
représentatif de [A] = f(t)

Par lecture de ce graphe. on peut en déduire la pente v(t) = —d[A]/dt .1l faut
toutefois remarquer que cette détermination est délicate.

On trace ensuite le graphe représentatif de Inv(t) en fonction de In[A]. La pente

deladroite nous fourniral’ordre o et I’ordonnée a I’origine In(k).
11.3. Temps de demi-réaction
C’est le temps ty, tel que C(ty,) = Ci(t = 0)/2.

La maniere dont le temps de demi-réaction dépend des concentrations initiales

est caractéristique aussi de I’ordre de la réaction .

Nous avons vu par exemple que le temps de demi-réaction d’une réaction

d’ordre 1 est indépendant de la concentration initiale du constituant.
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ordre p 0 1 2

adir=o
ol ]
—

t [A],
L 2ak

a'k'[A]o

I1. 4. Dégénérescence de I’ordre

Dés que I’ordre global devient supérieur a 3, le probléme de la détermination des

ordres partiels devient difficile arésoudre.

Soit par exemple une loi de vitesse de type : v = k[A]%[B]". Si on opére avec un

gros exces du constituant B, on aura [B] = cte.
Laloi devitesse sesimplifieen : v = k,[A] © avec Ky = K[B] .

Il ne reste qu’a déterminer I’ordre partiel o. Kap,= k[B] P est appelée constante
apparente , car savaleur dépend de la concentration choisie pour e constituant B

I1. 5. Techniques derelaxation

Cette méthode utilisée pour étudier des réactions opposees de grandes constantes
de vitesse, consiste a partir d’un mélange en équilibre chimique et de lui faire
subir une petite perturbation. On étudie la cinétique du retour a I’équilibre

chimique.

I1. 6. Méthode des vitessesinitiales

On réalise une série d’e xpériences a une méme température

On étudie I’évolution de [A](t) pour une concentration [A]o connue

On en déduit la valeur de la vitesse initiale : pente de la tangente a I’origine de la
courbe [A](t).

Pour différentes valeurs de [A]o,
on obtient différentes valeurs de v,.
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Or : Vo = k[A] *
Invo = In k+a IN[A]o
On trace Invy = f(IN[A]o)

On obtient une droite de pente p et d’ordonnée a I’origine In k

(Al

[Al

o
Fa
0 t
Exercices
Exercicel:
. k,
Equiliore o —— B
k,

1. Exprimer les variations des concentrations des especes A et B au cours du
temps, on notera A I’avancement réduit &; et &, (A= o= &; - &), déduire la
relation qui lie les concentrations a I’équilibre (d(Aey)/dt=0)

2. On notera ¢ la différence des avancements chimiques A- Ag (OU A= &; -
&>). Démontrer que g(t) peut se mettre sous la forme d’une exponentielle

3. Exprimer T temps de relaxation de cet équilibre en fonction des constantes

de vitesses k;, (g(t)= g, €™'7).
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Exercice?:
kI
Equilibre T+ S Is

E

Lors de I’étude du retour a I’équilibre aprés variation de température sous

illumination par un laser, le temps de relaxation T a25 °C delaréaction :
k,
I'+h _>€ Is
k

2

dépend des concentrations des ions d’iodures et d’iode

Exp. | [I"]/10° moldm™ | [I»] /10” molLdm™ </ ns

1 0,57 0,36 ¥1 -
2 1,58 0,24 50
3 2,39 0,39 39 .
4 2,68 0,16 38 -
5 3,45 0,14 32

1. € = A- Ay , Donner I’expression de g(t) en fonction de [I7], [I,] et les
constantes de vitesses ket k,, Exprimer T temps de relaxation de cet
équilibre en fonction des constantes de vitesses k;, k, et des
concentrationsen | et |.

2. Tracer T en fonction de ([I']+[l.]) ; en déduire les constantes de vitesses
ket k, (sans oublier de mentionner les unités).

3. apartir du résultat de la question 1

a) montrer que k; peut se mettre sous laforme:
ki =t7 ([IT+[L]+K1)™

ou K est la constante d’équilibre de la réaction et vaut kq/k»
b) en se servant des données des 2 premiéres expériences (1 et 2),
trouver lavaeur de K (constante ne dépend que de latempérature)

c) en déduire k; pour chague expérience et donner savaleur moyenne
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Chapitre 4 L_aﬁhéorie d_elg
cinétique chimique

|. Introduction

Lavitesse d'une réaction est définie par la variation des quantités de réactifs ou
de produits observée au cours du temps. Il sagit donc d'une grandeur

macr oscopique qui Sapplique aun grand ensemble de mol écules.

Du point de vue microscopique, on essaie de se représenter |a réaction au niveau

des molécules individuelles. La transformation chimique se traduit par une
redistribution des électrons et/ou d'atomes qui saccompagne de la rupture de

certaines liaisons et I'établissement d'autres liaisons chimiques.

Lathéoriedelaréaction chimique essaie d'établir le lien entre les observations
effectuées au niveau macroscopique et la maniére dont se passe la réaction au

niveau moléculaire.
Il. Lathéoriedescollisions

Cette théorie repose sur une hypothése : les molécules doivent entrer en collision
pour réagir, latransformation chimique (rupture et formation de liaisons) ne peut

avoir lieu donc que si les molécules se rencontrent

On théorie:

% Les especes sont assmilées a des spheres indéformables
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Chapitre 4 Lathéorie de la cinétique chimique

% Elles sont indépendantes les unes des autres

% L’énergie cinetique des especes entrant en collision doit étre suffisante

pour passer la barriere d’énergie
I1.1. Vitesse ou fréquence de collisions (Z) :

La fréguence de collisions (Z) est le nombre de collisions par seconde
intervenant entre deux especes moléculaires. La fréquence dépend directement

de la concentration des especes présentes.
Si on considere | es réactions bimol éculaires en phase gazeuse.

Une réaction bimoléculaire, A+B ne peut se produire que lorsque les deux

entités chimigues A et B entrent en contact.

> La vitesse de la transformation est donc proportionnelle au nombre de
chocs bimoléculaires entre A et B par unité de temps (fréquence des

chocs).

La fréguence de ces chocs est elle-méme proportionnelle a la concentration et de

chacune des entités.

> Si [A] double, lafréguence de collisions entre A et B double aussi. Donc,
lafréquence des collisions est proportionnelle a[A][B].

> S latempérature augmente, les molécules se déplacent plus rapidement.

Ceci augmente la fréquence des collisions entre les mol écul es.

Pour deux molécules A et B différentes de diamétres d, et dz et de masses M 5
et Mg , le nombre de chocs bimoléculaires A-B par unité de temps , ou
fréquence des chocs Z 5, se calcule par :

8kpT
U

[A]lB]

Zy =Nyoy
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N, nombre dAvogadro

Oas Section efficacedelaréaction O = m.d™ e d = =(dy +dp)

o] —

Section efficace

atteint

kg constante de Boltzmann

M Mg
MA"'MB

Uag Masseréduite desréactifs py, =

8kgT

THA

vitesse rel ative moyenne de mol écul es dans un gaz

Comparaison avec larédlité: Ho+l, 2HI
A 394°C Zns=0,11* 10"°[HI]* cm®(molecule.seconde)
Vep= 2,6 10* [HI]?
Vel Zas= 1/4* 10" cohésion efficace !!!
On doit donc considérer gue tous les chocs bimol éculaires ne sont pas efficaces.

Exemple de calcul de la section efficace :

H, +C,H, »>CH,
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Spa=P dA2 =4 rA2
Sgg=P d52 =4 rB2

S pa(BB)

= Tapy =
(B) A
P

Section efficace de quelques molecules en nm?

Ar 0.36
C,H, 0.64
CeHe 0.88
CH, 0.46
Cl, 0.93
Co, 0.52
H, 0.27
He 0.21
N, 0.43
Ne 0.24
0, 0.40
S0, 0.58

2
Mo = 02rnm” _ 0.146 nm
s
e, = 284 2950m
4p

s =p (ry, +Ty,)* =043 nnv’

I1.2. Termede Boltzmann (fr) :
Deux facteurs sont a prendre en compte :

Premiérement, il faut que le choc entre les deux molécules se fasse avec une

énergie suffisante pour que les liaisons puissent se rompre.

Deuxiemement, il faut que les molécules se présentent dans une orientation

favorable pour que laréaction puisse avoir lieu.
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Les molécules doivent posséder, au moment de la collision, une énergie

suffisante pour provoquer un réarrangement des liaisons chimiques (Arrhénius).

Si I’énergie lors de la collision est inférieure a I’énergie d’activation, les

mol écules ne font que rebondir.

Seules les collisions mettant en jeu une énergie cinétique supérieure alabarriere
de potentiel de la réaction sont efficaces. La probabilité d’une telle collision est

donnée par le terme de Boltzmann :
_Ea
fr — e RT

Lafraction fr est compris entre O et 1. f, augmente lorsque la T augmente.

vitesse de réaction = vitesse de collision(Zag)/Na . €=F7

et 21 L

M s enthalpy

4

—

En comparant cette relation avec celle delaloi de vitesse du second ordre

v = k[A][B] , on en déduit que, dans |e cadre de cette théorie, le coefficient
de vitesse k prend laforme:
8kyT —La

€ R
Y| 53

k=O'A
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En premiére approximation, cette relation est compatible avec I'éguation

—-Eq
empirique d'Arrhenius :k= Aer sous réserve que le facteur exponentiel

I'emporte sur la variation VT en qui interviendrait dans le facteur pré-

exponentiel.

11.3. Collisions efficaces (Hinshelwood) L e facteur stériquep :

Les collisions dont I’énergie dépasse E, ne conduisent pas toutes a la formation
de produits; on les dit inefficaces. L’orientation des atomes lors de la collision

peut influencer la formation de produits, ou le retour aux réactifs.
On peut inclure le facteur stérique, p, dans I’expression de la loi de vitesse
théorique. Savaeur sesitueentre O et 1.

v = vitesse de collision(Z) . e¥RT . p

é ‘B ‘QB
B - @
collision efficace
» « € »
@D o5 = QP - ®0

collision inefficace

Donc laloi de vitesse théorigque peut étre écrite selon la formule suivante :

-E
ZAB Y,

V= p * ¥ e /RT
NA

C’est-a-dire:
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Lathéorie de la cinétique chimique

8kpT —Ea
v= P oy, 5_[A][B]er
Exemple: Casde2HI ® H,+1,
- ®
+ @ 1 ? —  F
. ."" .
w + —l '|--- ¢ -+ +
© o oo oo
@ -H =] =P =102

I1.4. Limitationsdelathéorie des collisions

v’ pas de modélisation de P : limité aux modéles des sphéres rigides

v" valable pour les réactions bimol éculaires uniquement

v’ valable en phase gazeuse uniquement

La théorie des collisions n'entre pas dans les détails de I'interaction entre les

mol écules qui réagissent, ni dans la maniére dont |'énergie se répartie au sein de

chague molécule. Elle ne peut donc pas rendre compte convenablement des

différences de vitesses observées pour des réactions différentes ni méme pour

différentes molécules qui participent a une méme classe de réactions.
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[11. Lathéorie du complexe active (I’état de transition)

[11.1. Définition

La théorie dite du "complexe activé", développée principalement par H. Eyring
et M. Polanyi dans les années 1930 se place au départ dans le méme cadre
conceptudl que la théorie des collisions mais entre dans le détail des interactions
entre les especes réagissantes pour décrire la formation d'un complexe
intermédiaire d'énergie élevée ou "complexe activé' lequel se décomposerait

pour donner les produits de réaction.

La théorie du complexe activé permet le calcul de la constante de vitesse k
d’une réaction entre deux molécules A e B, a partir des propriétés

mi croscopi ques de ces mol écules, a savoir:
1. Ladisposition des atomes a I’intérieur des molécules A et B

2. Les moments d’inertie des molécules A et B autour de leurs axes de

rotation,
3. Lesfréquences de vibration des différentes liaisons entre les atomes

La théorie du complexe activeé pose que les molécules A et B vont se rapprocher
par leur mouvement propre. L'énergie libre du systéme augmente a cause des
interactions qui se manifestent de plus en plus fortement a courte distance
jusgu'au point ou les molécules A et B ne peuvent plus étre distinguées dans leur

individualité et qu'elles forment un complexe noté AB” d'énergie élevé.

Ce complexe peut se décomposer en redonnant les réactifs et ou en donnant les

produits de la réaction.

Laréaction (figure ci-dessous) est décrite par deux étapes :
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1. Formation du complexe activé par une réaction d’équilibre rapide :
A+B :AB#

2. étape limitante formation des produits AB* > C+D

mécanisme en 2 étapes:; A +B .__’AB’:r —-C+D

A Complexe activé A B?
—
T
=
)
§ AetB
2| = o
Q Réactifs
[¢1]
o
Qv
| =
Ly
Produits
Progression de la réaction -
=

[11.2. Lavitesse delaréaction

La vitesse de la réaction est égale a la vitesse de formation des produits, donc a

la vitesse de transformation du complexe, soit : V= k#.CABv
AveC C.'\Bu - K?-.CA.CB

s A : : o
K ¢ la constante d'équilibre relative aux concentrations entre les réactifs et le
complexe activé

Kg. T
h

lavitesse de la réaction sexprime par V=K C AB*

kg est la constante de Boltzmann (1,381 102 JK™),
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h la constante de Planck (6,626 10* Js)

K le facteur de transmission, représente la proportion de molécules activées, qui
franchissant le sommet de la barriére énergétique se transforment effectivement
pour donner les produits de réaction. Dans la plupart des cas , ce facteur est
egal a 1.

I'expression du coefficient de vitesse devient :

kg. T
K=
h

-/ #So _ #Ho
'.CKD( \[{ )C‘(])(%)

avee A'G® = —=RT.InK* « A*G®° = A*H® — T.A*S°

Pour illustrer plus précisément la notion de chemin réactionnel et d'état de
transition, nous construirons la surface d'énergie potentielle dans le cas le plus
simple ou un atome A vient réagir avec une molécule BC pour remplacer un de

ces atomes (C).

Laréaction considérée sécrit :

A+BCo(A--B--C)* 5A-B+ C

Exemple:
Na+ CHsl U (Na--1--CHy)* ® Nal + CHj

L'atome A peut approcher la molécule BC selon toutes les directions. Les
calculs d'énergie montrent que |'approche de I'atome le long de I'axe moléculaire
est la direction qui requiert le moins d'énergie. nous n'envisagerons que cette
direction d'approche.
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A+BCos(A--B--C)* 5A-B+C

E
A g .
7’
\

(A-B-C)* %
/

\
\

A-B+C

rA—B rpc

Coordonnées de la réaction
Théorie cinétique :
v = [A-B-C]* kT/h = 2,08 10" T [A-B-C]*
L’équilibre conduit a :
Soit K& =[A-B-C]* / [A] [B-C]

NB : Le potentiel de Morse, nommé d'apres le physicien Philip Morse, est un
modele pratique d'énergie potentielle pour une molécule diatomique. C'est une
meilleure approximation pour la structure vibrationnelle de la molécule que celle
de l'oscillateur harmonique quantique car il comprend de maniére explicite les
effets d'une rupture de liaison, comme |'existence des états non liés. 1l prend
auss en compte I'anharmonicité des liaisons réelles et |a probabilité non nulle de

transition pour les états harmoniques et |es bandes de combinaison.
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[11.3. Le parcourssur la surfaced'énergie potentielle

Le chemin réactionnel a été défini comme la suite d'états du systeme qui permet
de passer de I'éat initial (réactifs) al'éat fina (produits) avec |'apport minimum
d'énergie pour franchir la barriere dénergie potentielle. Comme son nom
I'indique, la surface d'énergie potentielle représente seulement I'énergie
potentielle a laquelle il faut gouter I'énergie cinétique (tranglation, rotation,
vibration) de tous les constituants du systeme pour avoir son énergie totale. Si
on considére le systeme dans son éat initial (A+ BC ), la molécule BC a un
mouvement de vibration qui lui confere une énergie cinétique de vibration. En
tenant compte de ce mouvement, le point représentatif du systeme n'est plus fixe

mai s se déplace de part et d'autre de la position d'équilibre.

r
| Energie

R V=
m..mmh“u

Si maintenant on considere I'approche des deux réactifs (A et BC ) le long de

................ s} anlmHHH\HHHHHHH il

I'axe BC, on doit gouter un terme d'énergie cinétique qui place le point
représentatif du systéme a une certaine hauteur par rapport a la surface d'énergie
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potentielle. Au fur et & mesure que les réactifs sSapprochent I'un de I'autre, la
projection du point représentatif du systéme sur le plan va se déplacer comme

sur I'animation.

Au fur et a mesure que le systéme "remonte" vers le col, son énergie
potentielle augmente et il perd de I'énergie cinétique (ou son énergie

cinétique diminue d'autant).

111.3. a. Passage du col non réussi

S I'énergie cinétique du systéme n'est pas suffisante, le systéme ne va pas
pouvoir atteindre I'état de transition. Il va donc "revenir" en arriere et les réactifs

vont se séparer sans avoir reagi.
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111.3. b. Passage du col réussi

Si I'énergie cinétique du systéme est suffisante, le systeme va pouvoir atteindre
I'état de transition avec une énergie de vibration antisymétrique suffisante pour
le franchir et donner les produits de réactions. Lors de la séparation des produits,

le systeme regagne de I'énergie cinétique en perdant de I'énergie potentielle.
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"A-B
+ 20
\ + 30
<I:_63\._____+ 50 + 40
rB_C
111. 4. Conclusion

Deés que l'on aafaire ades systemes plus complexes comportant plus de trois
atomes, il devient impossible de représenter |a surface d'énergie potentielle.
Mais les concepts dével oppés ci-dessus restent valables. On doit donc imaginer
le chemin réactionnel et le valider en effectuant des calculs ponctuels en une
série de points caractéristiques de ce chemin. Un des points délicats réside dans

|a caractérisation de |'état de transition et de ses modes de vibration.

Dans le cas de réactions faisant intervenir des réactifs plus complexes, la
vibration correspondant au passage par |'état de transition peut faire intervenir de
nombreux atomes et ne peut pas toujours étre facilement associée a une liaison
particuliere. Cependant, le concept de vibration de I'état de transition seffectuant

" selon le chemin réactionnel " demeure.
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