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CHAPITRE [ : VITESSE DES REACTIONS

(-1. ntroductlon

- La notion de cinétique chimique fut introduite pour la premicre fois par les travaux de
Wenzel au XVIII siécle, apres avoir étudié la corrosion des métaux par les acides. Par
la suite Wilhelmy met en évidence la proportionnalité entre les vitesses de réaction et
les concentrations des réactifs dans 1’inversion du saccharose par les acides.

- La cinétique chimique est une branche de la chimie qui s’intéresse a 1’étude de

I’évolution temporelle (au cours du temps) d’un systeéme chimique.

[-2. Définition et adétermination Ae la vitesse

La vitesse d’une réaction chimique V est le rapport entre la variation de concentration et le temps:

AC
V=—
At
Soit la réaction : aA ———= bB

- La variation de concentration du réactif, [A] - [A]yp <O, le réactif disparait.

- La variation de concentration du produit, [B] - [B]p >0, le produit apparait.

i : — _AlAT_AlB]
II est clair donc que : V= Y SRlY

Remarque

- Lavitesse de réaction est toujours positive.

- Unité de la vitesse : mole / unité de temps.
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I-2.a. Vitesse moyenne de réaction V,,

On appelle vitesse moyenne une vitesse de réaction mesurée sur un intervalle de temps donné.
Soit la réaction : aA ———= bB
On suit a température constante, la formation de B au cours du temps : C(B) = f(?).

La vitesse moyenne V,, de formation de B entre ¢, et ¢, est donnée comme suit :

LA _G-G
mTAt T t,—t

C(mole) A
Cz SRR R T L R
Gl [ T

tl

o

temps (min)

I-2.b. Vitesse instantanée V;

Cette grandeur donne I’information sur 1’évolution de la réaction chimique a chaque

instant (t). Soit la réaction : aA ——= bB
Vigy = = Vitesse de formation de B
i)~ at 1tesse de formation ae
dA M . ., .
Vi(d) TS Vitesse de disparition de 4
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La vitesse instantanée Vi peut-étre obtenue graphiquement. Elle est ¢gale a la pente de la tangente

a la courbe au point de 1’abscice .

Cimole) A
C2
Cl C—— = Vi=pente dela tangente
=
tl 2
t = temps (min)

I-2.c. Vitesse globale de la réaction Vy,

Soit la réaction :

aA + bB ———= ¢cC+dD

- Pour chaque réactif et produit on a :

y= Al dsl

V- = —
dt at ¢

La vitesse globale est :

1d[A]  1d[B] _1d[C] 1d[D]

adt b dt ¢ dt d dt
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[-3. Ordre d'une réaction :

Influence de la concentration sur la vitesse de la réaction (loi de Vant’Hof).

L’ordre d’une réaction est le nombre de molécules de réactifs intervenant dans la vitesse
de réaction. Les mesures expérimentales ont montrées que la vitesse de réaction est

proportionnelle au produit des concentrations des réactifs.

Soit la réaction : aA + bB ——= ¢cC+dD
L’expression de la vitesse est donnée comme suit : V = K[A]*[B]?
a : Ordre partiel par rapport a A.

B : Ordre partiel par rapport a B.

n =a + 3 Ordre global de la réaction.

K : la constante de vitesse.

Remarque : Unité de la constante (K)

_ 4 i i ln yn-l -1
K = —[A]“[B]ﬁ donc: K:mol ™1™ s
si: n=0 : K:moll's?!

-n=1 : K:s!

(4. Mollewlarité

La molécularité représente le nombre de particules qui participent effectivement a la
réaction chimique. En effet, in ne faut pas confondre la molécularité¢ avec 1’ordre de la réaction,

sauf en cas d’une réaction ¢lémentaire (molécularité = ordre globale).

(-5, Régle ae Van't Hott

Pour une réaction élémentaire, les ordres partiels ne sont que les coefficients steechiométriques et

I’ordre global est égal a leur somme.
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CHAPITRE [ . REACTIONS DORDRE SIMPLE

(-1, Introduction

Comme nous I’avons mentionnés dans le chapitre I, la cinétique chimique s’intéresse a
I’¢tude de la vitesse des réactions chimiques, cette derniere dépend de plusieurs parametres, dont

notamment :

- La concentration s des réactifs.

La température.

Le solvant.

Le catalyseur.

Dans ce chapitre on s’intéresse a 1’étude de 1’effet de la concentration sur la vitesse.

-2, Relation aancfnfmtion/tfmps : E&guﬁti&m cinf%&guf.

I1-2.1. Réaction d’ordre zéro ( a = ()

La vitesse possede un ordre o = 0 par rapport a A.
Soit la réaction :
aA ———= Produits
L’équation cinétique :
1d[A]

Ve = ——2 = K[A]*=K[A]°=K

a dt
Aprés intégration : [A]:-[A],=-a k

[A]:=[A],-akt

Pour montrer qu’une réaction est d’ordre zéro, il suffira de tracer /4[], = f(t) et vérifier que ’on

obtient une droite.
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[Al A

[A]O
- a K = pente

‘f

t(s)

[A]; varie linéairement avec le temps.
[A]o : I’ordonnée a I’origine .

La pente = -ak.

Remarque :

Ordre zéro la vitesse ne dépend pas de la concentration et K en mol I''s™.

Le temps de demi-réaction t;,

Le temps de demi-réaction représente le temps au bout duquel :

[A]o
Alt =—=
[Ale = =
D’ou:
Ak
V2= 2aK

Pour une réaction d’ordre zéro, le temps de demi-réaction dépend de la concentration initiale [A]y.
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I1-2.2. Réaction d’ordre 1(a=1)

Soit la réaction :
aA ———= Produits

L’équation cinétique :

d[A]_ it
ar ¢

Apreés intégration :
Ln [A],-Ln [A]y=-akt
D’ou :
Ln[A],=Ln[A],-akt

Pour montrer qu’une réaction est d’ordre 1, il suffira de tracer Ln/4/, = f(t) et vérifier que ’on

obtient une droite.

Lo[Alt A

La[A]D
- aK = pente

t(s)

Ln[A], varie linéairement avec .

Ln[A],: ordonnée a I’origine et la pente = -ak.
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Le temps de demi-réaction t;,

In2
2 =g

Pour une réaction d’ordre 1, le temps de demi-réaction est indépendant de la concentration

initiale [A],.

Remarque : Kens™

11-2.3. Réaction d’ordre 2( o = 2)

a- Cas d’un systéme comportant un seul réactif.

Soit la réaction : aA ———= Produits
1dJA
L’équation cinétique : Ve = — E% = K[A]?
1d[A]
———— =KIA 2
a dt 4]
Apres inté ti 1 1 a,Kt
rés intégration: — — — =
pres niee Al [4lo
1 1
D’ou : — = — 4+ aKt
[A]¢ [A]o

Pour montrer qu’une réaction est d’ordre 2, il suffira de tracer 1/[A], = f(t) et vérifier que 1’on

obtient une droite.

1Ak A

pente = akl

1/ [A]0 /

t{s)
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La variation de 1/[A] est linéaire avec le temps, la pente de la droite donne le constante de vitesse

(K en mol '1s™) et 1/[A], : ordonnée & ’origine.

Le temps de demi-réaction t;,

1
t =
127 aK[A],

Le temps de demi —réaction est inversement proportionnel a /4/,.

b- Cas d’un systeme comportant un seul réactif.

Soit la réaction : aA+ bB ———= Produit
Les concentrations initiales ne sont pas
[Alo # [Blo

L’équation cinétique :

= A B g b —x) = &
V, = == - =K(a—x)(b—x) = I

Dou: = K@-00-0

Aprés intégration : Kt = bia In Zgz:g

I.3. Influence de la pression :

identiques :

Soit la réaction en phase gazeuse homogene, la vitesse peut aussi exprimée en fonction des

1d[A
pressions partielles comme suit : Veg= — ;% = K[p4]*

- Pour une réaction d’ordre zéro :  [P4]+ = [Pa] o — aKt

- Pour une réaction d’ordre 1 : In[P,]; = In[Py] g — aKt

11
[Palt [Pal:

+ aKt

- Pour une réaction d’ordre 2 :
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[[-4. MEthodes de détermination de Lprdre

I1-4.a. Détermination de ’ordre par intégration

Cette méthode nécessite 1’utilisation de I’équation cinétique intégrée, elle conduite

graphiquement ou par calcule.

I1-4.a.1. Méthode graphique

On trace une combinaison ([A], Ln[A], 1/[A]) en fonction du temps. Quand on a la bonne

droite, on peut alors conclure quant a 1’ordre.

11-4.a.2. Méthode du calcul

Cette méthode nécessite I’examen des expressions des équations cinétiques intégrées

regroupées dans le tableau suivant :

Ordre Equation intégrée
n=0 [A]:=[A]o-akt
n=1 Ln[A],=Ln[A],-akt
n=2 1 1
— = —— takKt
[~ Tl

On calcul K pour chaque t, quand on trouve une valeur constante, on peut alors conclure quat a

I’ordre.

Avec: K = Kmoy =

11-4.b. Méthode du temps de demi-réaction

- Si ty est proportionnel a [A]p , réaction d’ordre 0.
- Sity,est indépendant de [A]o , réaction d’ordre 1.

- Sity; est inversement proportionnel a [A]y , réaction d’ordre 2.
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[1-4.c. Méthode d’isolement d’Ostwald : Dégénérescence de I’ordre d’une
réaction

On peut déterminer 1’ordre partiel par rapport a un réactif par cette méthode.
Soit la réaction : aA + bB — produits

L’expression de la vitesse est :
vV = K[A]*[B]F

Pour déterminer 1’ordre partiel a, on part dun large exces de réactif B. Sa concentration /B/ peut donc
étre considérée comme constante au cours du temps.
D’ou : V = K'[A]*

Avec : K' = K[B]#

On peut alors assimiler a a un ordre global et le calculer comme tel par les méthodes précédentes.

11-4.d. Méthode différentielle de VAN’T HOFF

Cette méthode permet de trouver I’ordre global n quelle que soit sa valeur.

Si I’expression de la vitesse est donnée par :

dx

VR:E=

K[A]" = K(a—x)"

Si on trace [A] = f(t) et on détermine la vitesse de disparition de A a différentes instant comme le

montre la figure suivante :

(a1 A

t(s)
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CHAPITRE /! : REACTIONS COMPOSEES

-2, Introduction

C’est un ensemble de réactions ¢lémentaires qui agissent soit au méme temps (réactions

opposées, réversibles), soit successivement.

I1-2. Réactipns 0,23,2305525

Soit la réaction :

K1 (V1)
A+B C+D
K2 (V2)
t=0 a a 0 0
t a-x a-x X X
téq a-Xgq 8- Xggq Xeq Xeq

Avec [A]lp=[Blo=aet V=V-V;,

K; : Constante de vitesse dans le sens directe.

K; : Constante de vitesse dans le sens inverse.

A T’équilibre x = x,, = Constante, I’équation cinétique s’écrit donc :

d[A] _ d[B] _d[C] _d[D]

= —— = = — 14 q _ r N
V= - = = = — = = Ki[AP[B]Y — K, [C]'[D]
dx
V== T Ki(a—x)P(a—x)7 — K,x"x°

V= Ki(a—x)P*9 — K,x"*S

Avec: V= Ki(a—x)P*1 et V,= K,x"*s
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A T’équilibre t tend vers I’infini et V=0 et x = x¢q = cste
V=K (a—x)P*1 — K,x"*5 =0

_ K _ (a_xéq)p+q

- - r+s
K1 Xéq

D’ou : K
K : constante de vitesse déterminée quand t tend vers I’ infini.

[[-2.4. Réactipn popposée dordre 1 (1.4 et 1/B)

Soit la réaction :

K4
A _ B
Ko
t=0 a 0
t a-x X
téq a-Xx éq Xeq
L’équation cinétique :
_ _4dlA] _ _d[B] _dx __ _
V= dat dt  dt K1 [A] - K;[B] (1)
dx
V = E = Kl(a - x) - Kz(x) - Kla - (Kl + Kz)x

A I’équilibre t tend vers I’infini et /= 0 et x = x4, = Cste
D’ou : Kia = (K; + K3)x4q )
Remplagant 2 dans 1 : % = (K1 + Ky)(a—x) — (xgqg — x) (3)
Apres intégration on obtient I’équation cinétique intégrée de la forme suivante :
In qu—fx = Kt @)

Avec: K =k, + k,
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Si on pose x¢, = a, I’équation 4 prendra la forme suivante :

In-* = Kt Oubien:ln% = Kt
a—-x [4]

Donc la méme méthode que celle d’une réaction d’ordre 1.

[[[-2.b. Réaction opposée A'ordre 2 (2.4 et 2/B)

Les deux réactions opposées sont d’ordre 2(2/A, 2/B).
Soit la réaction :

Pour simplifier le calcul, on suppose que : a= [A4].

Ky
A B
Ko
t=0 a 0
t a-X X
téq a- Xéq Xéq
La loi de vitesse s’écrit comme suit :
Vi = Ky(a—x)?
Vz = szz
V=V,-Vy=Ki(a—x)%>— Kyx* ... (1)

A I’équilibre t tend vers I’infini et V= 0 et x = x4, = cste

2
D’ou: Kl (a — Xéq)z — KZxéq =0

Ky =———— ©)

On remplace 3 dans 1 :

Dr SADOU Mohammed Université de Chlef Page 18



K —Xg 2
fal@-%ea)l 42 @)
xZ,

V=K (a—x)*—

Le développement mathématique- de 1’équation (5) permet d’obtenir I’équation cinétique

intégrée suivante :

dx
(A—x)(B—x)

= Kdt

I1-3. Les réactions /Dﬂ//ﬁllf‘lés

On distingue deux types :

- Les réactions jumelles et les réactions concurrentes (compétitives).

I11-3.1. Les réactions jumelles

Pour ce type de réactions, les réactifs sont communs et donnant des produits différents.

On consideére la réaction :

A B L M
t=0 a b 0 0
t a-x b -x y z

Onpose: a=/[A]etb=[B]avecx=y+z
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La vitesse globale de disparition du réactif est la somme des vitesses des deux réactions jumelles,

puisque ce dernier est consommé simultanément par ces deux réactions.

dL_dy_K a(} 8
dM_dz_K reh <

dx _dy dz

X=y+z alors: dt  dt dc

Pour déterminer les ordres partiels, il faut choisir les conditions du travail selon les hypothéses
suivantes :
Hypothése: a=r etff=s

Pour ces conditions on a la loi cinétique de type :

dx
priakSlChy X)*(b —x)F + Ky(a—x)" (b —x)° = (K; + K;)(a — x)*(b — x)F

dy Ky

dx K1 +K2 (1)
dy ﬂ

dz K )
dz _ _K; 3
dx o K1 +K2 ( )

L’intégration de I’expression (1) donne la relation illustrée ci-dessous : y x + Cste

- (K1+K3)

A t=0,x=0,y=0,z=0etCste=0,D’ou:
X (K1+K2) zZ K2

Le rapport des nombres de moles des produits formés, dépend des constantes de vitesse et non du

temps.
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I11-3.2. Les réactions compétitives (concurrentes)

Les réactions se déroulent avec un réactif commun en présence des réactifs spécifiques pour

chaque réaction. Soit la réaction :

B L y
A K1
o2
Mz
t=0 [Alo
t a-x b-y C-z

Avec:a=[A]y, b= [B]oetc=[C]y

La loi de vitesse s’écrit :

dL_dy_K a(h 8
dM_dz

= _ r _AS
I 4t Ky,(a—x)"(c—2z)

Pour déterminer les ordres partiels, il faut choisir les conditions de travails selon les

hypothéses suivantes :

Hypothéses : a = 1 pour le réactif commun, I’équation différentielle s’écrit :

dy _ Ki(b-y)P "
dz Ky(c—2z)S
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1 cas :
- Pour résoudre I’équation (1), on pose: g =s=1,dou:

dy _ K;(b-y)

dz Ky (c—2) 2)

L’intégration de I’équation 2 donne :

1n( b )= Gin (=) 3)

b-»/) ~ K, N(c-2)

Connaissant y et z a chaque instant t, on trace la courbe :In ( (bfy)) = f(In ( (sz))

. . K
On obtient une droite de pente : K—l
2

2% cas :

- Pour résoudre I’équation (1),

onpose:B=s=2,d’ou:

dy _ Ki(b—y)’
dz K,(c—z)?

La séparation des variables y et z conduit a I’équation suivante :

dy K,dz

(b—¥)?  Ky(c—2)?

L’intégration de cette équation donne :

1
(b-y)

Ky, 1 1)

K, “(c-2) ¢

1—
- =
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14, LES reActipns SUCLESSIVES Dl CONSECULIVES

Définition : les réactions successives se composent d’étapes €lémentaires faisant intervenir des

réactifs communs.

- Soit la réaction : A+B——= C+D —= E+F

B réactif, intervient uniquement dans la premiere étape. Le systéme est dit non compétitif.

- Soit la réaction : A+B——= C+B —= D+E

B réactif commun, intervient dans les réactions suivantes (étapes suivantes). Le systéme est dit

compétitif.

111-4.1. Réactions successives d’ordre 1

Soit les réactions non compétitives :

A B C
étape 1 étape 2
t=0 a 0 0
t a-x X-y y
- Pour la premiere étape la loi de vitesse s’écrit comme suit :
d[A]
V, = ———= K;[A] = K;(a —x)
dt
dla—x
(a—x)
x = a(l —efit)
- Pour la deuxieme étape on a :
d[B] d[C] dy
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On remplace x par son expression dans (1) :

d
id + K,y = K,a(1 — efit)

dt

Cette équation différentielle admet une solution générale de type :

y = ae Kzt
Et une solution particuliére du type :
y = B+ §efet
On obtient alors :
[4] = aeft
aK,
Bl = g — g e e
_ K2  _—Kqt K2 Kt
= - 2 +—2 e K1
[C] = a1 ok, oK, ]

Comme le montre la figure suivante :

B est un réactif intermédiaire sa concentration passe par un maximum, donc:

d[B]
dt
[B]max = aﬁe_Kltmax Et  tnax = Kiln%
2 1

K>
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Concentration
F

I[-5. Méeaniswme des Réactions Complexes

Les réactions complexes font intervenir simultanément, au moins deux réactions composés :

opposés, paralleles et successives. Ces réactions forment deux classes :

- Réactions en chaines (séquences fermée).

- Réactions par stade (séquences ouverte).

I11-5.1. Réactions en chaine (séquences fermée)

Synthése de HBr gazeux.

300 °C
Soit la réaction : 12Bry + 1/2H, ——— = HBr

Mécanisme réactionnel :
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K4

Initiation Brp +A ——= 2Br*+ A (1)
2 WBr+H @
Propagation Br* +H, — =
Ks

H* + Br, — = HBr + Br* (3)

Br* + H2 — = HBr + H*

H* + HBr —49K H, + Br* (4)
K
Terminaison Br* + Br* + A ——=—= Bry + A (5)

HBr est formé selon les deux étapes 2 et 3, sa consommation se fait selon I’étape 5. La loi de la

vitesse globale est donnée par les relations suivantes :

d[Zf 1= K [BYIHy) + KalH N Bry = Ki[HIHB]  (6)
dg:; = 2K,[B,,1[A] — K;[B;1[H,] + K5[H*][B,,] + K,[H*1[HB,] — 2 K5[B;]*[A](7)
d[g] = K,[B;1[H,] — K3[H*1[B,,] — K4[H*][HB,]  (8)

En appliquant I’hypothése de Bodenstein on a :

d[Br*] d[H"]
I =0 et It =0

(MH+@)=0

2K, [Bri][A] - 2K5[Br “[A] =0

D’ou:
B71= (i [Bra]"?
(6) ) = - 2 = K[ )Br] ()
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KoV [Bral V(o)

) = B, T+ KylHBr

On remplace [H*] dans (9).

I11-5.2. Réactions par stade (séquences ouverte)

Soit la réaction :

2Ny,05 ——= 4NO, + 0,

Mécanisme: N,Og NO, + NO,

1

Ko
(NOy) +NO; — = NO + 0, +(NOjy)

NO + N,Og ———= 3NO,
Lés mesures expérimentales ont montrées que la réaction est du premier ordre dont la loi de

vitesse est :

_1d[N:05] _ d0,]

2 dt dt :KZ[NOZ][NOB]

L’application de I’hypothése de Bodenstein permet d’écrire ce qui suit :

1 d[N,Os

22l = K[N, 0] (*)
Avec: K = ﬁ
K] +Ko
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cmp[t//f V- Théprie de Lacte élémentaire

(V.1. Lol d’Arrhentus (1881) -

Influence de la température sur la vitesse de réaction.

- Suivant la loi proposée par Arrhenius, I’influence de la température sur la constante de

vitesse, est une équation de type exponentielle, purement empirique :

E

K=Kee r ... (1)
Pour une réaction de type :

A + B — = Produits

La loi de vitesse s’écrit alors :
E,
V = K[A]*[B]F = K,e"RT[4]*[B]F

K : Constate de vitesse

K, : Constate, facteur de fréquence
E, : énergie d’activation

R : Constante des gaz parfait

T : La température

. . . . . . E
Par ailleurs, si on manipule I’équation I, on obtient :InK = — R—; + InkK,

La représentation graphique de: InKy, = f( %) , permet d’obtenir une droite de pente —i—; et

d’ordonnée a I’originelnK,, comme cela est bien illustré par la figure citée ci-dessous.

InK

pente = -Ea/RT

In K0 /

/T
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IV.2. Théprie Aes collisipns

Cette théorie repose sur I’hypothése suivante :

Pour qu’une réaction se déroule, il faut que les molécules de réactifs doivent entrer en collision

(choc).

I1V.2.1.L.a fréquence de collision

C’est le nombre de collisions par second intervenant entre deux molécules.

Soit la réaction :

A + B — = Produits

Le nombre de collision par second est donné comme suit :

—NNdA+d328RT1+1
fap = NaNpg( 2 ) T (MA MB)

N4 : Le nombre de molécules de réactif A.

N3 : Le nombre de molécules de réactif B.

da et dp : diamétres de molécules supposées sphérique.
M, et Mg : Masses molaire

R : Constante des gaz parfait.

Remarque :

Pour une réaction a un seul réactif, le nombre de collisions est :

f _ N2d2 ART
AA A, M,
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IV.2.2.Chocs efficaces

Pour se transformer en produits, les réactifs doivent subissent des chocs efficaces. Ces

chocs s’effectuent avec une énergie supérieure a I’énergie minimale E, illustrée par 1’équation

. 1
suivante : Enpin = E, — ERT

Remarque :

La théorie des collisions n’explique pas la réaction d’ordre 1, puisque tout acte ¢lémentaire est

bimoléculaire.

1V.2.3. Réaction monomoléculaire :

Mécanisme de Landmann

K

étapel: A +S % A* + S
Kz

étapell: A*+S ———= A + S
K3

étape lll:  A* — B+ C

Etape I : Activation de A par collision avec une molécule S.
Etape II : Désactivation de la particule A par choc.
Etape III : Décomposition de la particule activée A*.

La loi de vitesse s’écrit comme suit :

V—d[A*]—K A*
= — = = Ks[A']

d[A"]

V= = K,[A][S] — K,[A"][S] — K3[A"]

dt

L’application de I’hypothése de Bodenstein permet d’écrire :

K[A][B]
K>[S]+K3

d[A"]
de

=0 dou:[A"] =
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_ K3K,[A][B]
~ K[S]+K;

Il est clair que la réaction n’admet pas d’ordre. Cependant, on peut considérer les deux cas

suivants :
- A haute pression (forte concentration de [S]) : K,[S] >> K3
La vitesse prendre la forme d’une loi du premier ordre comme suit :

K3;K,[A][B]
K,[S]

- A faible pression (faible concentration) : K,[S] << K3
La vitesse prendre la forme d’une loi du second ordre comme suit :

V = K, [A][S]
Si:
[S]=[A]  Alors: V = K,[A]?
V.2, Théorie du complexe activé (L'état de transition)

Soit la réaction :

K4
Ko

A + BC (A-B)* + C

Complexe activé
Cette théorie suppose que :

- L’équilibre thermodynamique est réalisé entre A, B et le complexe activé (A-B)*.
- La décomposition moléculaire de complexe activé (A-B)* est suffisamment lente pour ne
pas perturber I’équilibre.

- Le chemin réactionnel met en jeu le minimum d’énergie.
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Si on considére la réaction suivante: A+BC——>= AB +C
La loi de vitesse s’¢écrit : V = K[A][BC] ¢))
Le mécanisme de cette réaction se déroule en deux étapes :

- Equilibre rapide :

A + BC (ABC)*

2

- Décomposition lente du complexe activé (A-B)*

K
(ABC) —— = AB + C

Selon cette étape, la vitesse de la réaction est égale a la concentration du complexe activé
multiplie par la fréquence universelle de transformation des espéces (donnée par la

thermodynamique statistique), selon I’expression suivante :

_ _4d[B] _ d[BC] _ *
V= —-—==—-——= pl(ABC)’] (I
Avec: p = %

p : Constante universelle
kg = 1.38066. 10'23j k™' : Constante de Boltzmann
h : Constante de Planck (6.62 107*3. s).

- Pour I’étape de 1’équilibre rapide on a :

K. — [(ABC)"]

éa = T[al[BC] D’ou: [(ABC)*] = Kgq[A] [BC] (1)
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On remplace (I1I) dans (II) :

, kgT
V= pKi,[Al[BC] = ——Ki,[A][BC] = K[A][BC]
Avec : K=kLhTKgq =k"TT e_%

AG™ : L’énergie libre d’activation
Finalement on retrouve une relation simple de vitesse :

V = K[A][BC] = kBTT e‘eTGT*[A] [BC]

Commentaire :

- L’énergie libre d’activation (AG™) correspond a la barriére énergétique de la réaction. Plus
cette énergie est €¢levée, plus la réaction est lente.

- A 25 °C une réaction est rapide lorsque 1’énergie libre d’activation (AG™) est inferieure a
40 kj/mol.

- Réaction impossible si lorsque 1’énergie libre d’activation (AG*) est supéricure a 250

kj/mol.
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Chapitre \/ INTRODUCTION SUR LA CATALYSE

V.1, Généralité

La catalyse est l’action par laquelle une petite quantité d’une substance
(catalyseur) accélere et oriente la transformation chimique de la matiére sans étre elle
méme transformée. Pour étre catalysée, la transformation chimique considérée doit étre
thermodynamiquement possible. Le catalyseur peut étre une substance liquide (complexe

moléculaire), solide (alumine) ou gazeuse (monoxyde d’azote).

Un catalyseur est une substance, solide liquide ou gazeuse, qui accélére la
vitesse d’une réaction chimique et que 1’on retrouve non transformée enfin de réaction

chimique.

Un catalyseur n’apparait pas dans les produits finaux. Premiére conséquence de
cette définition: les caractéristiques thermodynamiques de la réaction ne sont pas

concernées puisque le catalyseur ne figure pas dans I’équation stoechiométrique.

La faisabilit¢ de la réaction chimique reste la méme. Autre information: le
catalyseur de I’étape directe d’une réaction réversible reste le méme que celui de 1’étape
inverse. Grace au catalyseur, il apparait un nouveau chemin réactionnel plus facile qui est
en général un cycle ininterrompu d’étapes ¢lémentaires de combinaisons, transformations
et régénérations. Un catalyseur ne modifie pas la thermodynamique de la réaction mais
plutot le mécanisme réactionnel de cette réaction, c.a.d. la nature et le nombre des étapes
permettant de passer de 1’état des réactifs a 1’état des produits. Un catalyseur donc ne

modifie pas le sens d’évolutiond’un systéme réactionnel ni sont état d’équilibre.

Un catalyseur n’influe donc que sur la cinétique de la réaction chimique étudiée. I1
n’est pas consommeé et se retrouve donc a la fin de la réaction.il peut étre donc recyclé et
réutilisé une autre fois. Pour transformer une grande quantité de réactifs on a besoin que

d’unetres faible quantité de catalyseur.
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Un méme catalyseur ne peut pas €tre efficace pour toutes les réactions. En général,
un catalyseur catalyse une réaction déterminée et une réaction donnée ne peut éEtre
catalysée que par un nombre restreint de catalyseurs. On dit qu’un catalyseur est
spécifique d’un type de réaction. Un catalyseur peut également étre sélectif si, a partir
d’un systéme initial susceptible d’évoluer selon plusieurs réactions, il accéleére

préférentiellement I’une d’elles.

A + B + catalyvseur —— C + D + catalyseur

(réaction non catalysée)

caialyseur

C 4D+
catalyseur

-
coordonmée réactionnelle

V.2. catalyse howmogene

Cette définition est donnée a une réaction catalysée par un catalyseur qui

appartient a la méme phase que les réactifs.
V.3. Propriétés d’un catalyseur

v" Lorsque le catalyseur et milieu réactionnel sont dans une phase identique c’est a

diresont dans la méme phase on dit qu’on a une catalyse homogene.
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v' Le catalyseur est sélectif ou spécifique lorsque dans un mécanisme il agit sur
uneétape ¢lémentaire particulaire.

v" Le catalyseur ne modifie pas un équilibre chimique puisqu’il ne modifie pas la
constante d’équilibre et sa quantité reste constante apres la réaction.
Par conséquent, si un catalyseur catalyse une réaction il catalyse en méme temps
saréaction inverse.

v L’accroissement de la vitesse d’une réaction chimique élémentaire se traduit par

unediminution de 1’énergie d’activation Ea.

La catalyse change le chemin réactionnel qui devient plus rapide. Ce chemin
impliqueun processus dans lequel le catalyseur perd d’abord son identité en formant des

intermédiairespuis il la recouvre en fin de réaction.

a). Catalyse acido-basique

Les acides et les bases sont les plus simples des catalyseurs de la phase liquide et
les plus anciennement connus. Plusieurs définitions leur sont associées. Selon Bronsted,
un acideest une substance qui a tendance a perdre un proton, une base est une substance
capable de capter un proton. La définition de Lewis englobe les acides de Bronsted ainsi

que tous les composés pouvant donner ou accepter des paires d'électrons.

Dans les réactions de catalyse acido-basique, l'une au moins des étapes est un
transfertde proton du catalyseur au substrat S (catalyse acide) ou du substrat au catalyseur

(catalyse basique). Le substrat intervient, de ce fait, soit comme base, soit comme acide.

b). Catalyse redox

Le phénoméne fondamental de cette catalyse est le fait que le transfert direct
d'¢électrons d'un composé riche en électrons, le réducteur, a un composé€ pauvre en
¢lectrons, l'oxydant, est plus lent que le transfert d'électrons du réducteur au catalyseur,

suivi du transfertdu catalyseur a 1'oxydant.
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EXERCICES DAPPLICATIONS

Slrie de TD N°Z

Exercice N° 01

I- Exprimer les vitesses relatives aux réactions suivantes :

a- 2A+B —>» A;B

b- F,O, — 3 F,+0O,
C- 2N02 _ 2NO + Oz
d- H2 + U 02 > Hzo

I1- Pour une réaction s’effectuant a T= cste et V= cste quels seront les relations entre :
V, : Vitesse de réaction exprimée en concentration molaire.
V, : Vitesse de réaction exprimée en nombre de mole.

V3 : Vitesse de réaction exprimée en pression partielle.

III- Soit la réaction d’oxydation de I’ammoniac :
4NHj(g) + 502() ——> 4NO() + 6H20(y)
Sachant qu’a I’instant t, NH; disparait 4 la vitesse de 0.2 mol 1" s™'. Calculer la
vitesse de disparition de O, et les vitesses d’apparition de NO et H;O au méme

instant.

Exercice N° 02

I- On considére la réaction de dissociation du pentaoxyde de diazote ( N,Os) en

solution dans le tétrachlorure de carbone (CCl4) a 20 °C sous la pression de latm.
2N205(g) e 4N02(g) + OQ(g)

La disparition de ( N,Os) est exprimée en concentration en fonction de temps selon le

tableau suivant :

[N>Os] mol/l 1.5 1.34 1.1 0.22

Temp( s) 0 180 516 855
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Calculer la vitesse moyenne pour chaque intervalle du temps successif.

II- le temps de demi-réaction de la réaction de décomposition du pentaoxyde de
diazote ( N,Os) en solution est indépendant de la concentration initiale [N,Os]o; on

fait les mesures suivantes :

Temp( s) 0 4450

[N>0s] mol/l 0.03 0.027

N2Osg) —— 2NOsg) + 72 Ox(g)

1- Quelle est I’ordre de cette réaction ?

2- Calculer la constante de vitesse K.

3- Calculer le temps de demi-réaction.

4- Calculer le temps de demi-réaction si I’on double la concentration initiale de
N205.

Exercice N° 03

Etude de la saponification de ’éthanoate d’éthyle.

On ¢étudie la cinétique de la réaction suivante :
CH3CO,CyH5 + OH ——= CH3CO, + C,H50H

On suit 1’évolution de la concentration en éthanol en fonction du temps a 25
°C sachant qu’a t= 0 , les concentrations initiales d’ion hydroxyde et d’ester sont

¢gales a Cy = 10-2 mol/l. on obtient pour I’éthanol les résultats suivants :

Temps(sec) 180 240 300 360

[C,HsOH] 10° mol/l 2.6 3.17 3.66 4.11

On note C la concentration de I’ion hydroxyde et I’ester au cours du temps.

1- Exprimer la vitesse globale de la réaction.
2- Monter que la réaction admet un ordre de 2.
3- Calculer la constante de vitesse et le temps de demi-réaction.
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Corvigé série No1

Exercice N° 01
I-
— _1dlA] _ _ d[B] _ d[4;B]
a) Vp= 2 dat at ~ dt
_ __1d[NOz] _ 1d[NO] _ d[0;]
¢) Ve = 2 dt 2 dt  dt
11-
V,= =V,
1= V2
V. - V.
II1-

VOZ = 4EVNH3 =0.25 mOl 1_1 S_1

VNO S VNH3 = 020 mOl 1-1 S-l

3
V2o = EVNH3

Exercice N° 02

I-

[0-180S]  Vinoy =0.0023 mol I'' s
[180-516S]  Vinoy=.eeeennnn.

[516-8555]  Vimoy=.vvrrn...
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II-

1- Le temps de demi-réaction est indépendant de la concentration initiale, d’ou la
raction est d’ordre 1.
2- K=23710"5s"

n2

3 typ === =29276s

4- ty/, la méme valeur.

Exercice N° 03

1-
L’expression de la vitesse d’'une maniére générale :

d[A] d[A]
Vg = —— - =—=—"=K[A]*[B]F

Avec:

[A] =Esteret [B] = OH"

2-

Pour une réaction d’ordre 2, I’équation cinétique intégrée est :

! Lkt
P — a
[Ale  [Alo
La méthode graphique permet démontrer que 1’ordre 2 est vérifi¢ avec K =

0.193mol ' 157,

t e
Y2 aK[A],
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Série de T N°2

Exercice N° 01

A 750 K, la décomposition en phase gazeuse de 1’éthanal s’écrit selon la réaction

totale suivante : CHsCHO ——=  CHalg) + CO(g)

On réalise la réaction a volume constant, les gaz sont supposés parfaits et on
introduit initialement ny mol d’éthanal pur a la pression initiale Py.1’évolution de cette
décomposition est suivi par mesure de la pression totale du mélange gazeux en

fonction du temps. On obtient les résultats suivants :

T(min) 0 4 914 19.7 265 339

P(hp) 283 297 312 326 340 354 368

I- On note n la quantité de matiere de 1’éthanal a un instant t. Etablir un tableau
d’avancement et exprimer la quantit¢ de matiere des différents especes
gazeuses en fonction de 1’avancement x.

2- Déterminer la relation entre nyg, x, P et Py.

3- On suppose que la réaction est d’ordre 1 ou d’ordre 2 par rapport a I’éthanal.
Donner pour chaque cas une relation liant la pression totale P,Py ,le temps et la
constante de vitesse de la réaction K.

4- Vérifier que la cinétique d’ordre 2 correspond aux valeurs expérimentales et
donner la valeur de la constante de vitesse.

Exercice N° 02

Etude cinétique par mesure de pression. On étudie la réaction de décomposition du

pentaoxyde de diazote N>Os qui se compote comme un gaz parfait a 45 °C.

N,Os(g) ——= 2NO,(g) + 1/20,(9)

En mesurant a volume constant la pression partielle de N,Os, en fonction du temps, on

a obtenu les résultats suivants :

t(min) 0 10 20 40 60 80 100 120
P (N;Os) | 348 247 185 105 58 33 18 10
(mmHg)
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On note Py sa pression initiale.

Montrer que les valeurs expérimentales sont compatibles avec une cinétique

du premier ordre en N,Os.Calculer la constante de vitesse k.

Slrie de TD N°3

Exercice N° 01

On se propose d’étudier la cinétique de la réaction :

K4

CH3CO,C,oHs + Hy0

CHyCO,H + C,HsOH
Ko

Dans chaque sens, les ordres partiels égaux a 1 et la constante de cette

équilibre vaut Ky, = 4.

A Dinstant t = 0, on mélange dans un réacteur fermé de volume égal a 1 litre,
une mole d’acide éthanoique et une mole d’éthanol. Au bout de 6 heurs, 70 % de
I’acide éthanoique sont encore présents et au bout d’un temps tres long, il reste 1/3 de

I’acide. On note x la concentration d’ester a I’instant t.

1- Etablir un tableau d’avancement et donner les concentrations des différents
especes aux temps : t =0, 6 h, t, t,,. Donner aussi I’expression de la constante
de cet équilibre.

2- Ecrire I’expression de la vitesse globale de la réaction en fonction des
concentrations des différentes espéces. Que devient cette expression a
I’équilibre ? En déduire une relation entre K;, K> et K 4.

3- Ecrire ’expression de la vitesse globale en fonction de x, puis établir la
relation :

(2 —x)

I T3

= 4'K2t

4- En utilisant les données, calculer les deux constantes de vitesse K; et K».
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Exercice N° 02

Calculer la constante de vitesse k; et k, de la réaction équilibrée suivante :

C,HsOH + HCOOH

- HCOOC,Hs +H,0

La réaction est réalisée en présence d’un exces d’alcool et d’eau. Les résultats

trouvés expérimentalement sont regroupés dans le tableau suivant :

Temps (min) 0 50 70 100 130 160 190 300

(xe- x) mmol/1 | 19.23 16.11 15.11 13.46 12.11 | 10.81 |9.69 6.6

Données :

La constante d’équilibre K = k;/k, = 1,6.

Exercice N° 03

On étudie la réaction d’isomérisation du glucose a 25 °C a volume constant selon la

réaction suivante :

C6H1206 o CGH1206 B

K; et K, sont les constantes de vitesse des réactions dans le sens direct et dans le sens
inverse.
Le glucose a est initialement seul en solution, la variation de sa concentration au

cours du temps est indiquée dans le tableau :

Temps/min 0 10 20 30 50 70 90 150

[CeHOgalmmol 1" 10 9.1 83 7.7 6.6 58 52 42

Vérifier que les résultats expérimentaux sont en accord avec les valeurs suivantes :

K;=9.7107 min et K,=5.410° min™.

Dr SADOU Mohammed Université de Chlef Page 43




Corrigd série N3

Exercice N° 01

1- Tableau d’avancement

CH;CO,H + C,HzOH ? CH,;CO,CoHs + H,0
2
t=0 1 1 0 0
t 1-Xx 1-x X X
t=6h 1-x=0.7 1-x=07 0.3 0.3
t infini 1/3 1/3 2/3 2/3
_ [CH5C0,C;H5][H,0]

K. =
¢4~ [CH,C0,H][C,HsOH]

o V= — d[CH3COzH] _ _ d[CzHsOH] _ d[CH3CO02C;Hs] _ d[H;0]
dt dt dt dt
Vi = Ky(1—x)?
V, = K,x?
V="V, —V, =K (1-x)?—K,x?
Aléquilibre:  V=Oet: Kz = 2= T
2 (%)
3- V=2 =4K,(1-x)? - Kpx?
V= K,[4(1 — x)? — x?
4- K;=7210°h"
K>=1810"h"
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Exercice N° 02

L’expression de la loi de vitesse d’une réaction opposée du premier ordre est

donnée comme suit :

X
lnxe = = (ky — k)t

On trace la courbe — In(xe-x) en fonction du temps.

La courbe obtenue est une droite e pente (k; + k).

Exercice N° 03
Ky
CgH1206 a CeH1206 B
Ko
t=0 a= [C6H1206 a]o 0
t [CeH1206 alt = a - X X

L’équation cinétique intégrée:

Xé

zx =K +K)t (D)

In
Xéq

,eqe Kja

A I’équilibre : Xeg = ——
K1+Ky

On remplace x4, par son expression dans (I), on obtient :

Kia
In
Kla - x(Kl + Kz)

= (K1 + Kyt

On calcul le rapport pour chaque instant t:

Kia
In
Kia — x(K; + K;)

Jt

Si ce rapport est constant et égal a (K,+K>), le modeéle cinétique suivi est correcte.
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