CHAPITRE II: CINETIQUE CHIMIQUE

1. Définitions et détermination des vitesses.
1.1. Vitesse moyenne.

aA » bLB

On suit I'évolution, a T = cte dans un systéme fermé de volume V. de la
formation du produit B au cours du temps : n(B) = (1)

- vitesse moyenne de la réaction entre t, et t, : 1n(B)
n,—n : T/ My
Vp=———L'=pentedeladroite MM, 1 "7
tz = tl y 7
1.2. Vitesse instantanée. n, |-ME :

% =_d:_a=lm{u
t L Sl ) TPV

1.3. Vitesse spécifique instantanée (par umté de volume).
1 dag

VB =
V dt
Volume z

i

-
Ak

* A volume constant on a :

_ d[i._?) _ dB]
dt

VB dt

d[B] = 0. car [B] a augmente

g est la vitesse d apparition du produit B

* La vitesse v, = vitesse de dispantion du réactif A s'écrit -

VA= —%: d[A]=0

* Pour la reaction :

1 A »1B
1 mole de A disparait —— 1 mole de B apparait

- d[A] = d[B]

= | Vo= Vg

— = pente de la tangente de la courbe ng = 1{t)



*» Pour la réaction : aA+bB » ¢cC+dD

les vitesses v, vy . Ve et vp sont différentes, car a, b, ¢ et d peuvent étre différents.

d[A]
BT

———,Vg=———;Vc =+

s _ dic]

at > 2 dt

Soit v la vitesse de réaction :

1

v= —\’A — —VB — —\’C — —\»'D
a b c

1 1 1
d

a dt b dt ¢ dt d dt

I R

réactifs apparition des produits

disparition des

_,diD]

>

v s'exprime en mol.L 15!
\'W'_J

concentration . temps
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2. Détermination expérimentale des vitesses de réaction.

- Composeés gazeux : détermunation de la pression partielle.

- Electrolyte : mesure de la conductivite électrique.
(proportionnelle a la concentration).

- Substance chirale : mesure du pouvoir rotatoire.

- Utilisation des méthodes spectroscopiques (IR, UV - wisible) -

I'intensité du spectre détermine la concentration des substances présentes.

- Dosage chimique d'un réactif ou d un produit : on préléve a des temps
plus ou moins rapprochés un petit échantillon et on effectue un dosage

acido-basique, oxydo-reducteur ...



3. Influence de la concentration sur la vitesse d’une réaction :
ordre d’une réaction.

Expression de la vitesse en fonction des concentrations des réactifs :
aA+bB —— ¢cC+dD
v =Kk[A]%[B] B
o : ordre partiel par rapporta A
B : ordre partiel par rapporta B
o + B : ordre total ou global de la réaction (nombre réel quelconque)

- constante de vitesse

k < - dépend de la température
- I'unité de k dépend de 1'ordre global cc et

4. Relation concentration/temps : Eguation Cinétigue.

4.1. Systéme comportant un seul réactif.

AaA—DbB+cC

1 dA
V= ——% =k [A]u . Equation Cinétique
d

La vitesse possede un ordre of par rapport a A

a) Réaction d’ordre nul : ot =10

= =-—
a dt
_ [A] t
d[A]=—akdt == onintégre : [d[A]=—ak [dt
Al t=

Apres intégration : [A], - [A]; = —akt
= |[AL=[Al,—akt




[A]; varie infairement en fonction de t:

[A]t [A]I : t+ [A]El

|

[Al pente
—ak

a : coefficient stcechiomeétrique de A

Ordre 0 : v =k = constante !!

k enmolL1gl

b) Réaction d’ordrel : =1

Equation Cinétique QA =—p bB+cC
1d[A d[A [Ald[a t
v:-——ﬁzk[A]l M=—akdt => | [—]'z—ak [dt
a dt [A] (], [Al t=0
Aprés mntégration : Ln[A],-Ln[A],=—akt
Dot : Ln [A],
niidt s La [Al,
(Al |

Ln[A], =Ln[A]p —akt

ot [[AL=[Alpexp [-akt]

kens!



- Temps de demi-réaction : t,

t)5 : temps nécessaire a la consommation de la moitie de la concentration
imtiale du réactif.

A
i'.] t= tl_.'z . [A] - [ ]D
2
Alp/ 2
Equation cinétique = Ln [Alp/2 =In—=—akty,;»
[Alo 2
0.7
= In2=akt, = |[ti2~ e

1,7 est indépendant de [A]; : (quand = 1)

Ordre 1 : Unité de k : (temps]‘l

- Temps de réaction t_: cas général

t, : correspond au temps écoulé depuis le début de la réaction jusqu’a ce que
la quantite x du reéactif ait été consommee
tyy = ldaréagi = il reste 3/4 = [Al;= 34 [A],
Ex : on considére la réaction A — B qui est du premier ordre
=
A 1 .l.q
Ln[ ]D=kt = t=—Ln[ lo
[Als k [Al
1 A 1 4
t; = m Ln % = t] = m Lllg : ordre 1
7 Ak ry
t 1/2 = —- Ln2




a=1

[Ali=[Alyexp[-aki]

‘ > g o
0 tl " 2t1.,-2 3t1_,-:)_ telnpb

- Exemple d’une réaction d’ordre 1 :
Datation par le carbone 14.

La désintégration radioactive du carbone 14 s’ écnit :
* . 1 1 0
1; C — lgN - _'ie soit @ gn — 4p + _j¢
Elle obéit a une loi cinétique du premier ordre. L activité A (vitesse de désintégration)
s ecrit :
1dN
A=_TE= AN, = Nt = ND EXP(—}LT)

A est la constante de vitesse dite «constante radioactives. N, est le nombre de
desinteégrations observées a un mstant mitial t et N, celu a un mstant t posténeur.

Principe de la datation par #C= :
La concentration en 14C* dans un végétal vivant est constante, caril y a un

éguilibre entre I’absorption de CO, de I’atmosphére par le végétal au cours de la
photosyntheése et la désintégration du HC*.

= A la mort du végétal I’absorption de CO, cesse et la radioactivité des restes de
celui-ci décroit (Ia guantité de ¥C* décroit).
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Exemple :

Quel est 'age d un charbon de bois dont 'activite est telle que N, = 8.5 d.p.mn.
(désintégrations par minute) et par gramme de carbone total ?

La période (ou temps de vie) du “C* est t;,= 5568(= 30) ans et N;= 13.6 d.p.min. et
par gramme de carbone total pour une plante vivante.

Ordre 1 : Calcul de A :

0,693 0,693 a4
A= t,, — 5568 =1,245.10"% an
Az_iﬂz;u;t soit: InN;=LnN_ —At
1 dt
1 N 1 8,5
t=—— Ln—Lt=— Ln-—— =3775 ans
A Np 124510% ~ 13,6
¢) Réaction d’ordre 2: a=2 aA— » C
1 d[A ) d[A
a dt
[A] t
Intégration _[ _EI]Z ak _[dt
a], [Al t=0
| 1
- =akt
Al [A]
_ 1 1 [A], |
Dol +akt ou: [A]tz

1+alAl, kt




1 = 1 +akt k : concentration!. temps !
[A]t [A]D (mol-1L.s1)
1
F
[A] LAl akt+1/[Al,
ak [AI}]
1 branche d hyperbole
A, —
>t .t
A
at=tp [ﬂn]t—ﬂ
2
1 __1 =akt = |t S S
[Alo  [Al V2T T ak(Al
b

= t;» st inversement proportionnel a [A], (x=2) I

4.2. Syvstéme comportant deux réactifs.

Cas:[A=[B, : (a=1:B=1)

A+B—C

[Als [Blo
[Al: [Bl;

0

E avec : [A], =[A],— &

Puisque 1 mole de A réagit avec une mole de B

[A]l=[B],

et [AL=[Bl, =
= v=—"2_all[B] =KaP
= - - +kt

[al, [A]




4.3. Loi cinétique en fonction de I’avancement C.

Soitlaréaction: A —» B

a t=0 [A], 0
a t [AL,=[A],-& g
d[A]

On a vu que : T k[A]t

En remplagant [A], par ([A], — &) on obtient :

e d([A(]l:e ) = k([A]o ¥ g)a

Fe @%= k[AI® =k([A], - &)

5. Dégénérescence de I'ordre d’une réaction.
A+B — C

— 1l A1 RIP
v=kA]*[B]}
S1 [B], == [A]p : (le réactif B est en grand excés par rapporta A)

= [B], = [B]; = constante J

Doi: V= k[B]% .[A]? k = cte de vitesse (réelle)

— v = k'[A](tx k’ = constante de vitesse apparente =k[B]g

La constante de vitesse réelle k dépend uniquement de T.
La constante de vitesse apparente k™ dépend de la concentration mitiale de B.

* L'ordre global estt+p ——» 1'ordre apparent est ¢
= Dégénérescence de I'ordre
Cette méthode est utilisée pour détermuner 1’ ordre partiel par rapport a un
réactif donné.




6. Loi de vitesse en fonction des pressions partielles.

La vitesse peut aussi étre exprimée en fonction des pressions partielles.

-\r—_lﬂ)&:k(pA)a

4 Agaz) = D Bgay) T ¢ Cay S
a) Réaction d’ordrenul : ¢ = 0
_l% - kP,?, =%k (Py),= (Py)y—akt | kenpression temps’
a t

b) Réaction d’ordre ]l : ¢ =1

dp, ®Pa)
—A—_akdt |En—A2__ okt B
3 ®Pa)o k en temps

¢) Réactiond’ordre 2 : ¢ =2

1 1 S k : pression ! temps!
= - 11
(Pa)e  (Pa)o Baci)

7. Cinétigue des réactions élémentaires.

7.1. Réaction €élémentaire = elle se fait en un acte. ou en un choc umque.
Féaction en une seule étape, faisant seulement intervenir les réactifs.

Exemple : C,Hg — 2C,H,

7.2. Regle de Van t Hoff
Dans une réaction eléementaire :

Ordres partiels = Coefficients steechiométriques

Exemple : NO+0O; — NO, +0,
= un choc unique entre les 2 molécules : participation de deux

molécules dans la réaction élementaire.
= sa molécularité = nombre d enfités chimiques qu participent a

la réaction éléementaire = 2
= réaction bimoléculaire

= v = k[NOJ[O4]
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7.3. Théorne de 1 état de transition ou du complexe activé.

C+D

— e

coordonnde résctionnelle

8. Loi d’Arrhénius.
Influence de la température sur la vitesse des réactions :

v =k [A]*[BJF

E E

szaEKP[—ﬁJ ou Lﬂk=L11Ao—ﬁ

A, : facteur préexponentiel ou facteur de fréquence de collisions.
- 4, est indépendant de la temperature.
- 4, a les mémes umtes que k.

E, : Energie d activation. Elle a les mémes umtes que RT (J -n:u:-l_l}-

- La température augmente le nombre de collisions entre A et B

== |k augmente avec T
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LnA

i:::lTl: Lﬂkz :L]]..AO_

O-O -

E d
RTy

Ey

RT,

©
@

Lﬂk_izﬂ L _L1|| r=8317K1mol!
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1

9. Cinétigue des réactions complexes.

1
Réactions opposéesourenversables: a A +b B &= cC+dD

v =k [A]“[B]?

=3

- vitesse de réaction dans le sens 1

v 1=k ;[C]* [D]*" :vitesse de réaction dans le sens —1

= v globale de la réaction :

d|A . i
1B P PP
Aléquilibre: | v;=v , D'od - k; [C];[D]S;

ki [al Bl

31 les réactions dans les sens 1 et —1 sont élémentaires :|a=a; B=b; o =c;: B’ =d

= ky —[CEQ[DEQ—K K

ol CH LA

= constante d’équilibre



10. Catalyse.
10.1. Définition et mode d’action des catalyseurs.

Un catalyseur est un corps qui accélére la vitesse d une réaction. mais qui
n’est pas consommeé au cours de celle-c1.

A + B + catalyseur — C + D + catalyseur

C+D+
catalyseur
>
coordonnée réactionnelle
10.2. Types de catalyse. Hs CH;
Wy s tres lent \
10.2.1. Catalyse homogéne. CH, T CH /C=CH1 +H,0
Exemple 1 : CH, CH,
H~ (catalyse homogéne acido/basique)
rapide - H" [rapide
tH; =® CH,
* et \ ®
CH;—C o\H Fermmanie O CHs +H0
CH, CH;

Exemple 2: catalyse homogéne redox

La réaction d oxydation des ions iodure I par les 1ons peroxodisulfate
32032' pour obtenir du duode I, et des 1ons sulfate 5042" est catalysée par
les 1ons ferreux Fe™.

10.2.2. Catalyse hétérogéne : Exemple - hydrogénation catalytique sur platine
CH, = CH, +Hy —2— CH; -CH; H
H
A
métal
/4
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