| CINETIQUE CHIMIQUE I

1. Vitesse de réaction en réacteur fermé
1.1 Généralités sur la cinétique chimique
L'objet de la cinétique chimique est I'étude de I'évolution au cours du temps d'une
réaction thermodynamiquement possible.
Différents parametres influencent la vitesse dune réaction. Ce sont les
facteurs cinétiques comme la fempérature ou la concentration.

1.2 Vitesse volumique de réaction en réacteur fermé et de composition uniforme
Soit la réaction suivante :
AL+ 02A2 + .. > 1A+ AL + L
La vitesse volumique de réaction v est définie par la relation :
1 dn
"V
V représente le volume du réacteur (éventuellement variable) a l'instant t.
vi représente le coefficient stcechiométrique qui est positif s'il s'agit d'un
produit et négatif s'il s'agit d'un réactif.
n; représente la quantité de matiére du constituant i.

1 dnAl_ 1 dnAz 1 dnA,l 1 dnA.z

Exemple : V=-— —_ = _
aV dt aN dt  o\V dt o,V dt

1.3 Vitesse de disparition et de formation d'un constituant
La vitesse de disparition du constituant A; ou d'apparition du constituant A’
s'écrit indépendamment de toute équation-bilan.

Vitesse de disparition de A; : v, :_dg':ﬁ]
Vitesse d'apparition de A'i: v, =+ d[dAt*i]
Exemple : 2H,, +0,, —2H,0,,
Vitesse de disparition de Oz : v, =— d[zz]
d[H,0]

Vitesse d'apparition de H20 @ v, , =+ it

1.4 Vitesse globale de réaction
La vitesse globale de réaction v dépend de I'écriture de I'équation-bilan :
_1d[A]
v, dt
Exemple :  2H,,, +0,, —2H,0,
_1dfo,]__do,
-1 dt dt
1 d[H,0]  1d[H,0]

V= =+ —
+2 dt 2 dt

v




2. Influence des concentrations. Ordre de réaction
2.1 Définition de I'ordre d'une réaction
Soit la réaction suivante :
1AL+ A2 + ... > 1A 1+ 0 2A L +
Cette réaction admet un ordre si a tfempérature constante, la vitesse volumique
de la réaction peut se mettre sous la forme :
v=k[A] x[A ] x...
k est la constante de vitesse de la température (elle dépend de la température).
Elle possede une dimension (et une unité)
p et g sont les ordres partiels par rapport aux réactifs A et A,
p +q+ - est l'ordre global de la réaction

Remarques : La vitesse volumique de la réaction ne fait intervenir que les réactifs.

Trés souvent les ordres partiels sont entiers ou demi-entiers.

Il n'existe a priori aucune relation entre les ordres partiels et les coefficients
stoechiométriques.

Exemple : 2NO+2H, »2H,0+N,  v=Kk[NO[[H,[
Les ordres partiels sont de 2 pour chaque réactif et I'ordre global est de 4.

2.2 Ordre simple
Une réaction est d'ordre simple si les ordres partiels correspondent aux
coefficients steechiométriques.

Exemple :  2NO+2H, »2H,0+N,  v=Kk[NOJ[H,[
Cette réaction est d'ordre simple car les ordres partiels correspondent aux
coefficients steechiométriques.

2.3 Dégénérescence de l'ordre
On considere la réaction suivante :
A1+ A, > 1A' 1+ 0’2A,
Elle admet un ordre : v=k[A ] x[A,]

Si la réaction est réalisée avec un trés grand exces de A; alors : [Az]o > [A1lo
On peut alors négliger la consommation de Az par rapport a celle de A;
[A2]t ~ [Az]o ~ constante
La loi de la vitesse devient :
v=k,[A]" avec k,, =k[A] constante de vitesse apparente

L'ordre global est désormais p au lieu de p + q : il y a dégénérescence de |'ordre.

2.4 Influence des concentrations
L'évolution d'un systéme est d'autant plus rapide que les concentrations des
réactifs sont élevées.




3. Réactions d'ordre O, 1 et 2
Dans ce cas, on considére une réaction de type: A — C+D+ ..

3.1 Temps de demi-réaction
Le temps de demi-réaction ti/2 est le temps au bout duquel la concentration est
divisée par deux.

3.2 Réaction d'ordre O
- Expression de [A] :

La vitesse de réaction s'écrit : v=k[A] =k
Or, par définition :

VziM d'ou _Mzk
-1 dt dt
d[A]=—kdt

L'unité de k est : mol.L™.s™
L'intégration conduit a [A] =[A], -kt (1)

- Représentation graphique :

L'étude expérimentale de [A]:i fait apparaitre une décroissance linéaire
caractéristique d'un ordre nul. La pente de la droite correspond a la constante de vitesse en
mol.L " .s™
JA]

(Al

«—— pente:- k

- Temps de demi-réaction :

At=tyz, [A], :% donc (en remplagant dans (1)) :

AL, =[AL i, done Ak =[a], -k,

—

A
1/2 2k
Le temps de demi-réaction est proportionnel a la concentration initiale.

La décomposition de |'alcool dans le sang s'effectue avec une cinétique d'ordre O a la vitesse
v=015gL1h™



3.3 Réaction d'ordre 1

- Expression de [A] :
La vitesse de réaction s'écrit : v=k[A] =k[A]
Or, par définition :

V:iM d'ou _Mzk[A]
[ Tl dt dt

dlA

D

L'unité de k est : s

L'intégration conduit a :
(a1 d[A] =—k£dt

[ah [A]
In[A], - In[A], = —kt

Dot In%:—kt )

- Représentation graphique :
La représentation graphique de In[A] = f (t) permet d'obtenir une droite de pente -k.

In [A]
n[Al,
H-\"‘-\-\.
n[Alt) [~ pente:- k
T
In [Al(t) [ ..................... H?“‘“HH
0 t, t, t

- Temps de demi-réaction :
At=tye, [A] =@ donc (en remplagant dans (1)) :

(AL
A

In2
t,,=—
1/2 k

=—kt,, donc In%:—k'ri,2

Le temps de demi-réaction est indépendant de la concentration initiale.



3.4 Réaction d'ordre 2
- Expression de [A] :

La vitesse de réaction s'écrit : v=k[A[
Or, par définition :

:iM d'ou _M:k[A]Z
-1 dt dt
dAAZ]:—kdt

L'unité de k est : mol™.L.s!

L'intégration conduit a :
ALd A] f
k| dt

1 1

_W+W:

L_ 1 ko

[l [A}

—kt
D'otl

- Représentation graphique :

La représentation graphique de ﬁ = f (t) permet d'obtenir une droite de pente k.

4+ 1/A]

2/[A], o

VAL

- Temps de demi-réaction :
At=tyz, [A], _Ab donc (en remplagant dans (1)) :

2
1 1 2 1
= +kt,, donc = +k
(AL " Ta), e (AL " [a],
L1
1/2_k[A]0

Le temps de demi-réaction est inversement proportionnel a la concentration
initiale.



3.5 Récapitulatif

Ordre 0 1 2
__dA]_ k K[A] v=K[AF
dt
Intégration [A] =[A], -kt Ak _ 11w
AL (A} [AL
Tracé de droites [A] =T () In[A] = f(t) 1 £(t)
[A]
Pente -k -k +k

4. Influence de la température
4.1 Tmportance
La température est un facteur extrémement important de la cinétique.
La vitesse d'une réaction est donc en général une fonction croissante de la

température.

4.2 Loi d'Arrhenius
Si on étudie la réaction sur un faible intervalle de température, alors la

constante de vitesse a pour expression (loi d'Arrhenius) :

E E
Ker) = Aexp(—R—_?j ou Ink,, =In A—R—_Ifi

A est le facteur de fréquence ou facteur préexponentiel (lié a la probabilité d'un
choc stériquement favorable entre les réactifs). Il a la méme unité que k.
Ea correspond a I'énergie d'activation et s'exprime en J.mol™

4.3 Energie d'activation
L'énergie d'activation E4 est I'énergie minimale que doivent acquérir les réactifs
pour que la réaction chimique s'effectue.
Profil de I'énergie potentielle d'une réaction élémentaire :

Etat de transition :

A Energie/7( complexe active

Produits

-
Coordonnée
de réaction

Coordonnée de réaction : coordonnée monodimensionnelle abstraite qui représente la
progression de la réaction associée a la variation des distances interatomiques.



On peut déterminer graphiquement E,, dans un intervalle restreint de température, en

tragant Ink(t) en fonction de Tl On obtient une droite de pente —%.

Ink

ur

5. Catalyse
5.1 Caractéres généraux

Un catalyseur est une espece qui accélére une réaction et que l'on retrouve non
transformée chimiquement en fin de réaction.

Un catalyseur ne figure pas dans |'équation de la réaction qu'il catalyse.

L'action d'un catalyseur sur une réaction s'appelle une catalyse de cette

réaction.
a) Caractéristiques d'un catalyseur
- il n'est pas consommé dans la réaction
- il peut €tre recyclé, il agit en quantité trés faible
- il ne modifie pas les conditions thermodynamiques mais seulement
cinétiques

- la catalyse est sélective : on peut accélérer sélectivement une réaction
quand plusieurs réactions sont possibles

b) Mécanisme de la catalyse
Le catalyseur permet de diminuer la valeur de I'énergie d'activation. Cela
permet d'accélérer la vitesse de réaction.

réaction non
-~ catalysée
réaction catalysee

Energie 4
A

Réactifs

Produits

o
| ot

Coordonnée
cle réaction

Il existe différents types de catalyse: la catalyse homogéne, la catalyse
hétérogene et la catalyse enzymatique.



5.2 Catalyse homogene
Dans la catalyse homogene, le catalyseur et les réactifs constituent une seule

phase.

Exemples :
- En phase gazeuse : décomposition de I'éthanal en présence de diiode (vapeur)

CH,CHO —=—-CH, +CO

- Ensolution : catalyse acido-basique

5.3 Catalyse hétérogene
Dans la catalyse hétérogéne, le catalyseur appartient a une phase différente de
celle des réactifs.
Le systeme le plus classique est celui d'une réaction entre fluides au contact d'un
catalyseur solide. Dans ce cas, la réaction a lieu a la surface du catalyseur solide. La réaction
est d'autant plus rapide que la surface du catalyseur est plus grande.

Exemple : Hydrogénation de I'éthyléne
CH,=CH, + H, ——>CH, -CH,

5.4 Catalyse enzymatique
La catalyse est enzymatique lorsque le catalyseur est une enzyme. Les enzymes
sont des molécules organiques comme les protéines ou les acides nucléiques qui contiennent un
site actif ol se fixe le substrat (réactif) et ou s'opere sa transformation en produit. Elles
catalysent les processus biologiques.
Le site actif retrouve son état initial aprés libération des produits et est
spécifique de la réaction qu'il catalyse.




