Partie Cinétique Chimique
Introduction
Description d’une transformation

\ 4 ¥

'aspect quantitatif et 1'aspect l'aspect dynamique ou cinetique
thermodynamique 1

necessite la connaissance du

ne deépendent que des etats initial et final mecanisme reactionnel.

Cinétique chimique : etude des vitesses des reactions, des facteurs qui influent
sur celles-ci1, et de la séquence des évenements moleéculaires, appelée mecanisme

reactionnel, selon laquelle les reéactions se deroulent.

Qualitativement, on remarque qu’il existe :

] des reactions « rapides » : par exemple les reactions de dosage

et des reactions tres « lentes » : oxydation de la plupart des métaux a 1’air.



Vitesse et lois de Vitesse

I. Vitesse de réaction
Vitesse : variation d’une grandeur par une unite de temps.

La vitesse d'une reaction chimique est definie soit par rapport a la disparition

d'un reactif R (Vg), soit par rapport a l'apparition dun produit P (Vp).

Vitesse — —d [réactif ] _ d [produit]
dt dt

Variation de concentration du reéactif est negative (le reactif disparait)

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

1. Equations cinétiques
v, A+v. B2 v C+v D

phase lig. : v =-(1/v ).(d[A)/dt)=(1/v,).(d[BI/d)=(1/v).(d[CI/dt)=(1/v,).(d[DY dt)

A o L= r

= vitesse de disparition et d'apparition ou de formation du constituant i.



L

phase gaz: v=-(l/v,). (dp,/dt) ...p. = pressions partielles des constituants i

réaction homogene (1 seule pha:se): Cv=(1/ VO d[I)/dt) mol.L'.s"

|réacti1:-n hétérogene:(plusieurs phases): on divise par la surface occupée par le constituant i

\4 =(1.1"1"i }.(dni /S).(1/dt)= (1:"1f’i).{d{}'ifdt) mol.m™.s" o = concentration surfacique

2 Loi de vitesse ou loi cinétique

pour les réactions en systeme ferme, isochore et homogene.
- «[R1A _ a B
v=Kk[A]*[B] v—k.ph P,
k = constante de vitesse de la réaction
o, B=ordres partiels / réactifs A et B o+ B =ordre global de la réaction
«, B peuvent étre entiers, fractionnaires ou nuls.

Ex: Réactions loi de vitese
3NO » NO.+N.O v =k [NOJ? ordre 2



2HI + HO, — [ + 2H 0 v=k [HI.[HO,] ordre 2

H, +Br, - 2HBr v={k [H L[Br,]"*}/ {1 + K[HBr}/[Br ]}  sans ordre

Reaction d’ordre 0 : La réaction d’ordre zéro est celle dont la vitesse est

indépendante de la concentration des réactifs.

veklaFBY ool yap s

dr
:l [1 I'l"“] _ }'l,
r —

d|A]= —Fkds

a]
N

Al-[A] =-k(r-0) =

dla]= [~ kdr =—k[ dr




[’équation d’une droite dont la pente est —k et I’ordonnee a I’origine [A],. La

constante & est mesurée en [mol.L™.s™].

[A]A
[A], Pente= ([A] —[A]/0-t="-k
(Al = — —
: tl - fig: Cinétique d'ordre O

t =[A]/(2k)



Reaction _d’ordre 1 : la vitesse de la reéaction est proportionnelle a la

concentration du réactif.
v=k[AJ[B

F:_%:_$:k[ﬁ]:m]

J[Ej]] ‘Eii] = [~ kdr = k[ dr = In[A]- In[A], = (-~ 0)

nAl=lal -k =k

In[A] A t,= In2/k =0,693/k unités de k = s

\)ente = _k

-

t



Reaction d’ordre 2 :

v=k[A][Bf
oo dl4]__dB] k[A] = k[B] = k[A]B]

dr dr
— d[A] = d[A] [a] —
- i[A =k dr = kdr = [ dr
dr [ ] — [A]g '[ I t I
| | 1 1
- =kt= = + kt
[A] [A]{} [A] [A]ﬂ
tl.-": =1/ (k[A]") unités de k = mol'.L. s
1/[A] R

Aﬂ&:k L/[A] = II[A]{}'F kt

e

t



Tableau récapitulatif

Loi de Loi de vitesse Graphique Unités Demi-
Ordre vitesse intégrée d"une droite k de k vie
: s o S - . 5 3 [AIO
0 Vitesse = k [A], = =kt + [A], [A] fonction de ¢ —pente mol/L s ok
A 0,693
| Vitesse = k[A] In [—]' = —kt In [A] fonctiondet  —pente 5 —
[Alo k
2 Vitesse = k[A]? l kt + . [/[A] fonction de ¢ vent L/mol !
2 itesse = k[A]" — = —_— onction de ente ol*s
[Al, [Aly ‘ kAl

Comment trouver I’ordre d’une réaction?

Si1 on double la concentration d’un réactif, la réaction est :

d’ordre zéro si on n’observe aucun effet sur la vitesse:

d’ordre un s1 la vitesse double:

d’ordre deux si la vitesse quadruple;

d’ordre rrois s1 la vitesse augmente d’un facteur 8.

- Sile graphique de [A] en fonction de 7 donne une droite, la réaction est d’ordre zéro.
- Sile graphique de In [A] en fonction de # donne une droite, la reaction est d’ordre 1.

- Sile graphique de 1/[A] en fonction de 7 donne une droite, la réaction est d’ordre 2.



e Facteurs cinétiques

Les parametres qui agissent sur la vitesse d'evolution dun systeme chimique

sont appelées des facteurs cinetiques :

J Les concentrations des reactifs
J La température du milieu

 La preésence de substances autres que les réactifs (catalyseurs, imitiateurs

ou EIl]lDl'CElll'S)

= ** Influence de |la température
Dans I’expression de la vitesse : V=K [A]mr [B]ﬁ
k est independant des concentrations et du temps

k depend de la reaction etudiee et de la tempeérature

L unite de & dépend de I’ordre global de la réaction.

@ |,0i d'Arrhenius \

E }

I’expression de & selon la /oi d’Arrhenius: k= Aé‘_[ RT )
E. : énergie d'activation de la réaction en kJ.mol-1

A : facteur pre-exponentiel d’Arrhenius ou le facteur de frequence



L eénergie d’activation (Ea), represente la barriere energetique a franchir pour

que la réaction s’effectue.

Exemple :
: ' g Cf)mplexe a?tly o
energie espece intermédiaire
- E,
produits
réactifs
AH’ AH’
: _ réactifs
produits
Avancement de la réaction Avancement de la réaction
AH  ouAU’ <0 AH’ ouAU’>0
réaction exothermique réaction endothermique

[ arrangement des molecules au sommet de la barriere est nomme complexe

active. C’est un état de transition, instable et de durée de vie tres courte.



Exemple CO + NO, ——» CO, + NO

(I =0 =N

{complexe activé)
Etat de transition

e e e e

E

<

b

Réactifs \\
CO(g) + NOy(g)

E_{directe) = 134 kI

co NO,

AH==-226 k] Y

En::rg,lu: potentielle (KI)

¥

——— e i —— —— —— —— ——— i — ——— —— e ]

Produits
CO,(g) + NO(g)

Co, NO

Progression de la réaction
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Et en prenant le log. Népérien:

Ink= -(Ea/RT)+/nA

Ink
g

Par conséquent, si k est
déterminée expérimentalement a
plusieurs températures et Lnk vs
1/T est tracée Ea peut étre
calculée a partir de la pente de

la courbe. T
Si nous connaissons la constante k a deux températures T, et T, la constante de Lnk = f(1/T)

vitesse est k, et k,,

Ink;= -(Ea/RT,)+/nA

Ink,= -(Ea/RT,)+/nA

!
Ink,-Ink, = [ -Ea/RT; +InA] - [ -Ea/RT,+InA]
l

k, E (1 1
In-2==—t| ———
k, RIT T,




II. Dégénérescence de l'ordre d'une réaction
I1.1. Définition :

On peut evaluer I’ordre partiel par rapport a un reactif par la methode d’isolement.
Soit une réaction aA + bB — ¢C admettant un ordre avec : v = k[A]” [B] g

Pour determiner 1’ordre partiel o, on part d’un large exces de reactif B.

Sa concentration [B] peut donc etre considere comme constante au cours du temps.

y = kobs [A]a vec kabs — k[B]ﬂ

La réaction apparait donc comme ¢tant d'ordre o alors qu'elle est en realite

d'ordre o+ B . On dit qu'il v a dégénérescence de l'ordre.

o est appele ordre observe ou ordre apparent. De méme le coefficient de vitesse

ko est dit coefficient de vitesse observeé ou apparent.

La dégenerescence de l'ordre d'une réaction peut etre voulue pour sumplifier la

lo1 de vitesse 13



Les mécanismes de réaction
I. Les mecanismes de reaction
Le mécanisme d’une reaction chimique est la sequence des etapes, a I'echelle

moléculaire., menant des réactifs aux produits.
II. Les réactions elémentaires

Définition : Un acte (ou processus) élémentaire est une réaction se déroulant au niveau
moléculaire en une seule étape, c’est-a-dire sans formation d’especes chimiques intermédiaires

et qui ne met en jeu qu’'une, deux ou plus rarement trois molécules.

Exemple: H2 + Br2 = 2HBr

Conditions de bases pour qu’un acte élémentaire puisse avoir lieu (

la théorie des collisions)

a) Critere 1 : Les molécules doivent entrer en collision

Pour que des molécules puissent réagir, il faut qu’elles se rencontrent. Il faut donc que leur

concentration soit suffisante. L’'augmentation de la concentration des réactifs va augmenter la

oo ¢ e W

Before collision Collision After collision

vitesse de 'acte élémentaire.

4



b) Critere 2 : Les molécules se heurtant doivent posséder une énergie minimale

Les réactifs ont a passer une barriére énergétique pour que la réaction se
produise.

LOI DE VAN'T HOFF POUR LES ACTES ELEMENTAIRESI

Moleéecularite d’un acte élementaire

La molécularité ¢st le nombre d espéces impliquées dans une réaction élémentaire
Un acte élementaire met en jeu 1, 2 et plus rarement 3 réactifs en jeu.

- Une réaction ¢lémentaire est dite monomoléculaire si ¢lle consiste ¢n la

décomposition spontanée d une scule molécule ; elle est décrite par une loi de vitesse

d’ordre |
Exemple : La decomposition du cyclobutane en phase gazeuse en éthylene

(T_;HB — 2 'CEH_;

- Siclle imphique une collision entre 2 espeéces, clle cst dite bimoléculaire, ct cst décnte

par unc¢ loi d¢ vitesse d ordre 2



Reaction bimoléculaire : molecularite = 2 (plus frequentes)

NO+O3 — N01+01

= 51 ¢lle imphque une colhision entre 3 ¢speces, ¢lle ¢st dite trimoléculaire, ¢t ¢st

décrite par une loi de vitesse d’ordre 3,

Réaction Vitesse Ordre Moléculanté
Br; — 2 Br v =k |Br) I I
mis¢ ¢n jeu d'une molécule
F, + H, — 2HF v =k [H:][F:] 2 2
le choc de deux molécules
provoque la réaction
2NO + 0; — 2NO; v =k [NOJ'[0;] 3 3

la réaction implique le choc
entre trois molécules

Dans une reaction e¢lémentaire, les ordres de r€action sont €gaux aux

coefficients stoechiometriques (Regle de VAN'T HOFF) . ce qui n’est

generalement pas le cas d’une reaction qui se fait en plusieurs etapes.



III. Les réactions complexes

III.1. Definition : Ce sont des reactions composees de plusieurs reéactions

elémentaires s effectuant successivement ou simultanément.
Ex:2HI+H,0,®1,+2 H,0
étape 1: HI+ H,O, ® [OH + H,O

étape2: HI+IOH® I, + H,O

IOH est un intermediaire reactionnel, il n’apparait pas dans le bilan global de

la réaction.

intermediaire reactionnel: lors d’une réaction complexe. les intermediaires

reactionnels (IR) disparaissent une fois la reéaction terminee.

17



Profil de I'énergie potentielle d'une réaction complexe -
2 états de transition ou plus

_ Etat de transition 1

-~

A

Produils
Fremiere étape Deuxeme etape Coordonnée
© 19 péaction > g 29 réaction 3 de réaction
¢lémentare clementaire
A—B B-C

18



I11.2. Etape cinétiquement déterminante (étape limitante)

Deéfinition :

La vitesse de formation d’une espece produite par une serie de reéactions

elementaires successives est déterminee par 'etape la plus lente (1'¢tape

limitante). Cette etape, appelée étape cinétiquement déterminante de Ia

reaction globale, impose sa vitesse aux etapes suivantes.

Exemple 2NO (g) +F, (g) — 2 ONF (g)

Mécanisme : cette réaction se produit en deux etapes :
NO +F, — ONF +F

NO + F — ONF
J La somme des étapes donne bien la réaction globale.
(] La loi de vitesse de I’etape lente est : v =k [NO][F,]

 Or, la vitesse de la reaction globale est €gale a celle de I'etape lente = la

lo1 de vitesse de la reaction globale est la meme.

19



OBTENTION GENERALE DE I’ EQUATION DIFFERENTIELLE

dlA
4] . On a trois réactions simultanées :

111 EXEIllp]E comment EX]JI'iIl]EI’

A+B —5 3 C+D(réaction 1)
D —& s A+X (réaction?2)

2A 55 E (réaction 3)

e - | N A} ) rarrar

Si la réaction (1) a lieu toute seule, on peut écrire : v, = — il k[A] [B]
t

. r = . - . [ d["'q'] ¥

Si la réaction (2) a lieu toute seule. on peut €crire : v, = 1 =k, [D]
) ; )
. P . - . . . d[i%_] £ ﬁ
Si la réaction (3) a lieu toute seule. on peut €crire : v, =— q =k, [AL]
t

- -3
La variation globale de A est due a la variation de A due a la réaction (1) + variation de A due a la réaction (2) +

variation de A due a la réaction (3). Soit d[A]:(:d[A])l+(d[A]]1+(:d[A])3. On obtient

d[a] (d[A])} (d[A]) (d[A] d| A
[A] :i [A] n [A] + [A] ] . On en deéduit : M=—11‘1 +v, =2V,
dt d )\ d ) | dr ] s
(AT [B] + £ [D] 2 [T

Moven mnémotechnique : si A est un réactif : signe (). Si A est un produit : signe (+). On met devant le
signe (+) ou (-) le coefficient steechiométrique devant A.




II1. 3. Types de de réactions complexes

III. 3. 1. réactions competitives dites aussi reactions paralleles ‘

Elles sont constituees de reactii commun c est-a-dire deux reactions avant les
meme reéactifs mais formant des produits différent. On peut les schematiser par : |
A->B Vi = K4[A]

A>C  va=kilAl el S

CH

d[A # .
ad vl = —L = k1[A] CH; N NO,

> = dt
d[A] _HNO; |
% v2 = ——— = k2[A} H,S0, CHy
- dt toluene K,
1) Lois de vitesse NO,

Va = d[A] / dt = -vq - vo = -(K;+ko)[A]
Vs = d[B] / dt = v = Ki[A]
Ve = d[C]/ dt = vy = ky[A]

_% = v14v2 = k1[A4] + k2[4] = [A](k1+ k2) = k'[A]

21



2) Calculs des concentrations en fonction du temps A—->B
A=>C

- On integre les equa‘uons de vitesse des constituants, et on trouve_
% = —(k, +k, JA]= |n[[[‘a‘]] —(k, +k,) |A]=|A], x e@
0 J
d[B]

=k, [A]=k,[A], x e Ktk

dt
:}[B]—[E] _ _ I"':‘1 [H] }{E_fk1+k2]t—|— I":‘1 [A:I
7k, +k, 7 k,+k,
= [B]:k Tk [A], x (1—e ¥ *t) )si[B], =0
d[C] k [p\] k [H] ::{E |'21+|'[2]'t
dt
kz —(ky+ho Jt k:
i[C]—[C]{] = [A}DKE B - [A]{]

k, +k, k, +k,

k (ks .
Cl=—2—[A] x(1-e ")) si[c], =0
1 2 22




3) Comparaison des vitesses
Si l'on trace la courbe des concentrations en fonction du temps, on obtient :

[Alo

[C]

[B]

A
Al -

lci, on voit que [C]; > [B];, on en conclut que |a deuxieme réaction est la plus
rapide, ou ky > k;.

23



II1. 3. 2. reactions reversibles ou reactions inverses

Une reaction reversible survient lorsque, au meme moment ef au meme

endroit, les reactifs se transforment en produits et les produits se transforment en

reactifs.
k
-d|A] d|B] A f B
= =k [A|l=-Lk.|B —_—
dr dr rLAl= K, 1B] k,
[A]l =[A] —x Initial Concentration: 1Al 0
[H] = ¥ Concentration after time t:  [A] | &)
dx
— =k ([A], —x)—k,x
dt
b)casA+B<—>C+D
d[c] o .
Onaura - v = y =k, [A]_[B]_ k_ [C] [D] . Enposant [C]=x.[A],=a et [B]=Db. on obtient :
t
et i =K

24



3) Comparaison des vitesses

[Alo *

[A]

[B]

' >

La réaction finit par atteindre un équilibre, qui dépend des constantes de
vitesses des réactions opposées. Plus les réactions sont rapides, plus I'équilibre est
rapidement atteint.

25



Exemple Réactions réversibles : a [€quilibre et inverses

k
H,+ I ——— oI

2 —y——

K,
vitesse de disparition des réactifs : —ﬁ = kl[,ﬂz I;’E]
(sens direct de la réaction) -i:ff_
vitesse d'apparition des réactifs : ﬁ —k l[”f]l
(sens inverse de la réaction) dt

équilibra thermodynamique : [IH]Z

(Van't Hoff, loi action de masse) K= W
e} B!
Equilibre cinétique : k, _ [H]]“
SERCA A

26



II1. 3. 3. réactions successives ou consécutives

— ]| A

A B C 7 =k, [A]

B _ k1Al ko8]
[A] |B] [C] dt

AT _ k18]
[Al, = [A] + [B]+ [C] r dt 2 ,

2) Calculs des concentrations en fonction du temps
On trouve comme résultats de ces équations :

. I‘(1 —kt k-t
[A]=[ALe ™ B]= i [Able™ —e™)
i k : k et |
Cl=[A 1— 2 kot 1 kot
Cl=[Ab| 1- e et
_COOR' K, ,COO-
R * HO- — * R'OH
Exemple “COOR' R\coora'
,C00- K, ,COO-
R *HO- — = R * R'OH

“COOR' \
COO- .



3) Comparaison des vitesses

[Alo ?

[Cl-=[Alo

Cette fois-ci on observe des allures particulieres pour chaque réactant. On
remarque qu'au bout d'un certain temps tmax, dit temps d'induction, la concentration
en B est maximale.

- A k
R B _ i ra1-k(81 = o Al max _ k2

dt max max max [ B]

k1

t max

Si la deuxiéme réaction est la plus rapide, alors on observe que la réeaction
tend vers A =2 C, et qu'on n'observe presque pas de B.
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