Chapitre

Cinétique formelle

Rappels de cours

Une transformation chimique peut étre le résultat d’un seul acte élémentaire.
Cependant, le plus souvent, c’est le résultat d’une suite d’actes élémentaires. On
parle alors de réaction complexe.

Aussi, I’équation de bilan ne traduit pas dans bon nombre de cas ce qui se
passe a I’échelle microscopique !

I Concepts fondamentaux

Réaction type

On considére I’équation de bilan suivante :
vaA +vgB = vuM + N
On définit :

Avancement élémentaire

1 1
—deLA = —7dn]3 = 7an = fd’l”LN

lvg| ZYi UN

¢ =

vitesse volumique de formation d’un produit (ou de disparition d’un
réactif) en mol.L~!.s™! pour un systéme fermé a volume constant

dM]_ _dlA]

UM = T A di
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vitesse de réaction pour un systéme fermé a volume constant en mol.L~'.s

1d¢ dx
== —

Vdt di
ou z désigne ’avancement volumique.

Dans ce cas, v peut s’écrire en fonction des concentrations des réactifs ou des
produits :

1 d[A] 1 dB] 1 dM]

1 d[N]
|I/A| dt ‘Z/B| dt _VM dt _Z/N dt

Représentation graphique : [A] = f(t)

La vitesse de réaction & l'instant ¢ est égale au rapport du coefficient direc-
teur de la tangente & la courbe [A] = f(t) & cet instant divisé par le nombre
steechiométrique algébrique v4 .

Loi de vitesse

L’étude cinétique expérimentale conduit dans certains cas a la conclusion sui-
vante :

La vitesse de réaction peut se mettre sous la forme d’un monéme
des concentrations des réactifs :
1 dI[A]

=i d k.[A]”.[B]’

— k est la constante de vitesse
— « et 8 sont les ordres partiels par rapport aux réactifs A et B
— n=a+ [ est 'ordre global de la réaction

Cette loi de vitesse est purement phénoménologique et doit étre établie expé-
rimentalement,.

ITI Ordres simples de réaction
Considérons que la loi de vitesse s’écrive :
d[A]

Ordre 0 : a=0 [A]

[A] (t) = [A], — k.t avec k en mol.L~t.s™!

Temps de demi-réaction :

2|
A 4

t1/2 est proportionnel a [A],

-1
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Ordrel1:a=1

[A] (t) = [A], e " avec ken s

>
t
Temps de demi-réaction :
b In2
/2=
t1/2 est indépendant de [A],
Ordre 2 : o =2
A
[A] (¥) = 1—|—[[A]]Z.k.t avec k en mol~!.L.s7!
B
A
A
________ pente k
>

Temps de demi-réaction :

2 =3,

t1/2 est inversement proportionnel a [A],
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IIT Dégénérescence de 'ordre

Supposons que la loi de vitesse s’écrive :

_d[A] o
== =k[A] .[B)?

Définition

Lorsque le réactif B est introduit en large excés par rapport au réactif A, on
peut considérer que sensiblement :

[B] = Cte
La loi de vitesse se réécrit selon :
d[A] o .
V=== = happ- [A]" 01 kapp = . B]7

On dit qu’il y a dégénérescence de I'ordre.
Cette méthode permet de déterminer les ordres partiels.

Meélange initial stcechiométrique

Si le mélange initial des réatifs est stoechiométrique, alors il le restera a chaque
instant. Il existe une relation entre les concentrations des réactifs :

[B] = ~.[A] ot v est fonction des nombres steechiométriques

La loi de vitesse se réécrit selon :
d[A]
dt

Cette méthode permet de déterminer I’ordre global de la réaction.

_ _ k/. [A]aJrﬂ

IV  Facteurs cinétiques
Parmi les paramétres influant sur la vitesse de réaction, on peut citer
la concentration des réactifs : la vitesse de réaction augmente avec la
concentration des réactifs
— la température : en général, lorsque la température du milieu augmente,
la vitesse de réaction augmente.

Loi d’Arrhénius :

k=A.exp (IE%}’%)

E, est I’énergie d’activation de la réaction ; en général 40 < E, < 400 kJ.mol~!

A est le facteur préexponentiel.



EXERCICES 9

Energie potentielle

A 7 S

Réactifs

V  Quelques méthodes physiques de suivi cinétique

Parmi ces méthodes, on peut citer :

— la conductimétrie basée sur les variations de la mesure de la conductivité de
la solution.

Pour des solutions suffisamment diluées :

o= Z )\?. {Xﬁaq)]

ions présents

— la spectrophotométrie basées sur les variations de I’absorbance de la solution
Pour des solutions suffisamment diluées, la loi de Beer-Lambert stipule :

g = Z 67,(/\) [Xi(aq)] W

espéces absorbantes

— les méthodes optiques basées sur la variation de I'indice de réfraction de la
solution, du pouvoir rotatoire etc...

— la manométrie basée sur les variations de pression du systéme en phase ga-
zeuse.

| es savoir-faire

v DETERMINER UN ORDRE A I'AIDE DE CONCENTRATIONS
Pour s’entrainer : exercices 1, 2, 3, 7 et 8.

v DETERMINER UN ORDRE A L’AIDE DE {19
Pour s’entrainer : exercice 2.

v EXPLOITER UN MELANGE ST(ECHIOMETRIQUE
Pour s’entrainer : exercices 3, 4, 5 et 7.

v~ DETERMINER UNE ENERGIE D’ACTIVATION

Pour s’entrainer : exercices 1 et 6.
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Exercices

Exercice 1.1. [

L'équation de la réaction de décomposition du pentaoxyde de diazote en phase gazeuse
s'écrit :
N2Osiq) —  2NOy() + 30s)

La transformation chimique est suivie en mesurant la concentration en pentaoxyde de
diazote en fonction du temps. On observe les variations de concentration suivantes :

Temps (min) 0 5 10 20 40 60
1072x[ N,0s]
(mol.L") 2,54 2,19 1,89 1,39 0,76 0,42

1 - Vérifier que la réaction est bien du premier ordre par rapport au pentaoxyde de
diazote.

2 - On a suivi a différentes températures la cinétique de cette réaction et on a reporté
les constantes de vitesse mesurées dans le tableau ci-dessous :

6(°C) 30 40 45 50 60

k (sh 5,89.10°7° 2,20.107* 4,12.107* 7,57.10°* 2,42.107

Déterminer la valeur de T'énergie d’activation E,.

A réviser : méthode intégrale; loi d’Arrhénius

1 - Supposons la réaction d’ordre 1.
Alors I’équation différentielle satisfaite par [N205(g)] a pour expression :

d |N5Os
% = —k [N2O5y)]

donc M = —kdt
[N2O5(9)}

=—kt

[N2050)](®) ¢ [N,O
fob /[ [N205(4)]

N205(g)](t=0) [NQOE’(Q)]

. [N205(9)] (t) _
soit In < [N205(g)] = O)) =—k.t

11 faut donc tracer In (m

Une régression linéaire conduit a :

N,O t
In [N2050)] (1) = —0, 030t avec R? = 0,999
[N20s5(g)] (t = 0)

) en fonction du temps ¢.
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In IN.OJINOJ, 024 10 20 30 40 50 60

0 -

-0,2 t en min
04
0,6
-0,8

-1
“12
14

-1,6

Les résultats expérimentaux s’accordent donc avec I’hypotheése d’une réaction du premier
ordre et la constante de vitesse a pour valeur : & = 0,030 min~!
2 - Laloi d’ Arrhénius stipule :

E, Eq
k—AeXp <_M> donc lnk—lnA_ﬁ
Une régression linéaire conduit a :

1
Ink =31,5—1,25.10* x T avec R? = 0,999
Ink

20

0 -
0.0005  0.001  0.0015 0.002 0.0 0.003  0.0035
-10

Les résultats expérimentaux s’accordent avec une telle loi et par identification :

E, = 8,31 x 1,25.10% = 1,04.10° J.mol

L.es petits plas CULTURE

Une étude réalisée en 2008 a montré que les oxydes d’azote
étaient principalement émis par le transport routier. Les en-
fants, les personnes agées ainsi que les insuffisants respira-
toires sont particuliérement sensibles a la pollution par les
oxydes d'azote. Ces derniers peuvent entrainer une altéra-
tion de la fonction respiratoire ainsi qu'un accroissement de
la sensibilité des bronches aux infections chez |'enfant.

Les oxydes d'azote participent également aux phénoménes
des pluies acides, a la formation de I'ozone stratosphérique et a I'atteinte de la
couche d'ozone.

L’Union Européenne a fixé des concentrations de référence : un seuil de recom-
mandation a 200 pg.m~3 en moyenne horaire et un seuil d'alerte 3 400 pug.m—3
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Exercice 1.2. [

On s'intéresse a la cinétique de la réaction de décomposition de I'ammoniac réalisée a
volume constant V et a la température T :

1 3
NHsq) = 5Ny + 5Ha

On suppose cette réaction d'ordre entier n(# 1) et de constante de vitesse k.

1 - Ecrire en fonction de n et de k I'équation différentielle a laquelle satisfait la
fonction c(t) = [NHs(,)] (2).

2 - Intégrer cette équation différentielle. On appellera ¢ la concentration initiale en
ammoniac.

3 - Soit Py la pression initiale en ammoniac. Exprimer le temps de demi-réaction ;o
en fonction de Py, R (constante des gaz parfaits), T, n et k.

4 - On peut expérimentalement a température fixée T réaliser la mesure des temps
de demi-réaction pour différentes valeurs de Py. Comment exploiter cette mesure pour
déterminer les valeurs de n et de k7

A réviser : méthode intégrale ; temps de demi-réaction

1 - On désigne par n I’ordre de la réaction.
Dans ce cas, la loi de vitesse a pour expression :

d [NHgy)] n
——— =k [NHyg)]
d
c’est-a-dire C—: = —k.dt
2 - En intégrant :
c(t) 4
/ T
Co c
1 1 1
soit — — - —— | = -kt
n—1\c71(t) of
1 1
donc =—+n-1)kt

Ainsi, ct) = (7" + (n—1).kt) =

3 - Le temps de demi-réaction ¢, s, est défini ici comme I’instant pour lequel :

1
[NHzg)] (t1/2) = 5 [NHag)]
D’apres ce qui précede :
2n—1 -1

n—1

=kt
o 1/2



