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Avant Propos

Ce cour de cinétique chimique s’adresse aux étudiants de deuxiéme année Licence Sciences et Tech-
niques (ST) de la filiére de génie des procédés. D’aprés ce cours, 1’étudiant sera capable de :

v' Définir la vitesse de la réaction;
v Distinguer la vitesse de disparition des réactifs et celle de formation des produits;
v' Déterminer les paramétres de la cinétique:

- Ordre d’une réaction chimique;

- constante de vitesse;

- Energie d’activation de la réaction;

v' Exprimer et intégrer la loi de vitesse correspondante pour des ordres simples. Temps de demi-
réaction;

v' Savoir tracer et exploiter les graphiques.
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Notations et Abréviations

[1:

t:

T:
V:

Vitesse de réaction
Concentration
Temps
Température

Volume

o,B, v, A : Ordres partiels

Ea:
Ke:

Constante de vitesse
Pression

Constante des gaz parfaits
Energie d’activation

Constante d’équilibre



Introduction

La notion de cinétique chimique a été mise en évidence au début du 18°™ siécle par I’introduction
du facteur temps dans la cinétique chimique car en thermodynamique le facteur temps n’intervient pas et
ne s’intéresse qu’a des états d’équilibre (initiaux et finaux).

L’objet de la cinétique chimique est de déterminer les modalités d’une transformation qui se produite au
cours d’une réaction, et de tracer son chemin réactionnel. La cinétique permet également Il'identification
des especes chimique affectant la durée de la réaction comme les catalyseurs.

Le polycopié s’articule autour de quatre chapitres dont le contenu est briévement résumé ci-dessous :

Le chapitre 1 donnera les réactions chimiques homogénes, on y trouve la définition générale et la
mesure de la vitesse d'une réaction chimique, la vitesse de disparition des réactifs et celle de formation
des produits. Nous décrirons aussi les méthodes expérimentales de 1’étude cinétique a savoir les méthodes
chimiques et physiques ainsi que les facteurs influencant la vitesse de réaction, comme la température, la
concentration des réactifs ou la présence d’un catalyseur.

Le chapitre 2 portera sur [’étude de [’influence des concentrations et de la température sur la
vitesse, I’ordre, la molécularité et la steechiométrie d’une réaction. La régle de VANT HOFF sera égale-
ment traitée.

Le chapitre 3 sera consacré a la Cinétique formelle de réaction simple. En premier lieu la déter-
mination de la constante de vitesse d’une réaction d’ordre donné (Ordre 0, 1,2 ,3 et n) sera présentée. En
second lieu, on va développer les méthodes de détermination des ordres de réactions, telles que les mé-
thodes par intégration, méthode différentielle et méthodes basées sur la dégénérescence de 1’ordre.

Le chapitre 4 présentera /’é¢tude des réactions composées. On va décrire d’abord les réactions op-
posées ou équilibrées, ensuite les réactions paralleles et enfin les réactions successives.

A la fin de chaque chapitre, nous donnerons des exercices d’application.



Chapitre 1  Réactions chimiques homogénes

L’étude de la cinétique d’une réaction se rameéne a la mesure de la vitesse a différents instants et
qui se traduit par la détermination d’une quantité de matiére par unité de temps (en nombre de moles,
concentration ou pression partielle).

C

t

Figure 1: Variation de la concentration en fonction du temps

Pour calculer la vitesse instantanée d’une réaction a partir de la courbe représentant 1’évolution de
la concentration en fonction du temps, nous tracons la tangente a la courbe a I’instant cherché puis nous
calculons la pente de cette tangente (figure 1).

Pour calculer la pente, nous prenons deux points A et B et nous évaluons la variation de la concentration
dc correspondant a la variation de temps dt.
La pente s’obtient par le calcul dc/dt

. . , ) . dc’
Donc, La vitesse instantanée au temps t est donnée par la relation: +» = o ‘

C’ : la concentration molaire, t” : temps de la réaction, v : vitesse de la réaction

1.1 Vitesse de la réaction

1.1.1 vitesse absolue

Soit la réaction hypothétique :

N1A1 + N2A2 + > Nl,A1’ + NZIAZV + .-
Ou

A1, A les réactifs



Ar’, Ay’ : les produits

N1, N2 . coefficients steechiométriques des réactifs

N1’, N2’ . coefficients steechiométriques des produits

N1, N2 : les nombres de moles des réactifs

ny’, N2’ : les nombres de moles des produits

- dny : est la plus petite variation qui exprime la perte des réactifs.

+dn’;: est la plus petite variation qui exprime la perte des produits.

dn dn dn, dn,
. N
Nl Nz Nl NZ

dA : la variation du degrés d’avancement de la réaction au cours du temps dt.
A : Le degré d’avancement d’une réaction au cours du temps.

L’évolution de la réaction s’accompagne de la disparition ANz, AN ....des réactifs A;, A, ..... Alors que
d’autre part il s’est formé¢ AN:’, AN.’ .....des produits A’ Ao’ ......

On définit :
vi : vitesse de disparition des réactifs

_dny  dn,  dvdh
R T T T

vi’ : vitesse de formation des produits

o_dny _dmy _dhdh
UTTa T Tar T tar P

La vitesse d’une réaction est toujours positive et s’exprime en mole/temps.

v, vo, vi'... : vitesse de formation de A1’, A, As’ ......

_ dn1_ N dr v __iﬂ
i i
l_ 1 dnll

I TN, dt

1.1.2  Vitesse spécifique ou vitesse volumique
Un systéme étant mieux défini par ses propriétés intensives, il est préférable de définir la vitesse par ses
variables intensives.

> Systeme homogéne est une phase liquide dont le volume est constant.

ng n, 1 dnl
C =—, C =—, [ —
=y 2Ty 1 N; dt



On définit la vitesse volumique, ou vitesse spécifique par :

_ovdG . vdC,  vdG  vdCG  d
ITTN, dt . N, dt TN, dt N, dt T dt

» Systéme réactionnel homogeéne est une phase gazeuse a I’instant (t).
Soit la réaction :

NlAl + NZAZ + > Nl,A1’ + NZ'A2’ + .-

PV _ RT p _anT P _anT
1V =mRl =5 = v s 2= "y
. ny RT . n, RT
1 = s PZ =
\% \%

Ou:
R : constante des gaz parfaits, T : température absolue, V : volume constant de mélange réactionnel.

P1, P2 : pression partielles des réactifs, P1’, Po’: pression partielles des produits

__ldw_ 1dnp_ 1 dp’  1.dp,
VETN At TNy dt - "N, dt N, dt
anT r ’
~1d(™7=)  1RTdn,  1RTdn, 1 RTdn _, LRTdn, _
VETN, T dt . NV dt T N,V dt . N[V dt TN,V dt

1.2 Etude cinétique expérimentale d’une réaction

Consiste a calculer ou a mesurer la concentration d’un réactif ou d’un produit en fonction du
temps et donc, il est nécessaire que, pendant le dosage la réaction ne se déroule pas, pour cela il suffit
d’abaisser la température.

Les méthodes utilisées pour connaitre la composition d’un mélange réactionnel se classe en deux catégo-
ries chimique ou physigque. Quelque soit la méthode utilisée, une expérience doit étre conduit a tempéra-
ture constante.

A- Méthodes chimiques : nous citons,

v Gravimétrie : précipitation

v Titrimétrie : dosage classique

v Analyses fonctionnelles : détermine les différentes fonctions existantes dans la réaction.
B- Méthodes physiques :

Consiste & mesurer a différents instants une grandeur physique qui dépend de la concentration d’un ou
plusieurs constituants du systeme au cours de 1’évolution. Parmi ces méthodes : la variation de pression,



la variation des propriétés optiques (pouvoir rotatoire, spectrophotométrie), variation des propriétés élec-
triques (potentiométrie, conductimétrie,..), viscosité, chromatographie,.....etc.

1.3 Facteurs expérimentaux influencant la vitesse
La vitesse de la réaction dépend d’un grand nombre de facteurs, nous citons :
v La nature des réactifs et leurs concentrations
v’ La température et la pression
v’ La lumiere et le phénomene de surface
v La présence de catalyseur....... etc.
Exercice 1:
Soit la réaction en phase gaz et a volume constant :
2NO + 2Hy < N, + 2H,0
P : pression totale au temps (t).

- Indiquer la relation liant : i—f et la vitesse —dg\f]
dap d[N,]

x-S~

ar d[H,0]
dt flv dt )
Solution :

RT
dPNO _ d (nNOT) 1RT anO

UNO = T T 2dt 2V dt

ny,RT
dPy, d (M) 1RT dny,

VH: T T4 T 2dt 2V dt
nNZRT
Dy = dPN2= d( 4 )=+ﬂan2
N2 dt dt vV dt
n RT

AP0 d( Hzif ) RT dny,o

Vy,0 = + =+ =+ —
2 2dt 2dt 2V dt

VU(réaction) = VNO = VH, = VN, = VH,0
a, b: nombres de mole initiaux de NO et H,

X : nombres de mole de N, et H,O



2NO + 2H2 fa Nz + 2H2 0 Nt
to a b 0 0 at+b
teq a-2x b-2x X 2x  atb-x

e PV =nRT=(a+b—x)RT

dP _d (latb—xRT\_RTd . .  dP__RTdx
dt ~ dt 4 v oac? V=TTV at

o Py,V =ny,RT =xRT = Py, = §RT = [N,]RT

d[N,] APy, d
Uy, = d—tz,vzv2 = dtz = E([NZ]RT) = RT

d[N,]
dt

L4 PH20V = nHzoRT = 2xRT = PH20 = ZVXRT = [H20]RT

. 1d[H,0]
VH20 = 3 ar
== =—-——(|H RT

Vi,o0 > dt Zdt([ ,O0]RT)
., RTd[H0]

H20 = 7 4t
p —xRT _dPN2 _Rde
N, T VT T TV @

P ZxRT . 1dPy,o _ 2RT dx
H0 = = VIS T T v de

Doncv ="'



Chapitre 2  Influence des concentrations et de la température
sur la vitesse de réaction

2.1 Influence de la concentration

2.1.1 Ordre de la réaction : soit la réaction :

aA+bB -» cC+dD

La vitesse de la réaction s'exprime en fonction des réactifs A et B par la relation suivante :

v = Koy [A]™ [B]™2
Ou
v : vitesse de réaction
Kexp : CONstante de vitesse déterminée expérimentalement et ne dépend que de la nature des réactifs et de la
température.
A, B : réactifs
mi, Mz : sont des entiers (ou décimaux) appelés ordres partiels par rapport a A et B respectivement.
m1, M2+ a, b (sauf pour les réactions simples).

e Y m = m4 + m,.est appelé ordre global de la réaction (purement expérimental)

m=12,............. rarement 3.

"m" peut étre négatif ; il arrive que m = 0 (les réactions photochimique ou la concentration de réactif
n'intervient pas). "m" peut étre un nombre fractionnel comme par exemple la décomposition thermique de
I'acétaldéhyde.

2.1.2 Molécularité et steechiométrie d'une réaction :
Ny Ay + Ny Ay + -+ AgNs — Ny Ay + Ny Ay + -
N:Nl +N2+N3+:S

On appelle molécularité, la somme >N = N1 + N2 + N3 +... et qui est une donné théorique caractérisant
uniquement la réaction élémentaire.

N1, N2, Ns: coefficients steechiométriques de réaction.

- Une réaction est dite simple si elle admet un ordre ; si non elle est complexe (formé d'une succession
d'étape élémentaire).

- Réaction simple # réaction élémentaire, (le terme réaction simple ne veut pas dire réaction élémentaire).

Remarque : la réaction simple peut étre décomposé en réactions élémentaires (en sous réaction), tandis
que la réaction élémentaire, ne peut pas étre plus simple.
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- Molécularité et steechiométrie peuvent se confondre dans le cas d'une réaction élémentaire.
Exp:
Ho+Bro—2HBr........... GO N=1+1=2=S
2.1.3 Regle de VANT'HOFF :
U = ke [A1]™1[A2]™2[A3]™3 ... [A5]™S
m1,mz ...ms ordres partiels par rapporta A1 et Az ,.... As

5
m=2mi=N=S

i=1

Remarque : Si une réaction élémentaire admet pour ordre global, sa molécularité ou sa steechiométrie, on
dit que cette réaction obéit a la regle de VANT HOFF.

Dans I'équation (1) : sim =2 =N =S : cette équation obéit a la regle de VANT'HOFF.

o Larégle de VANT'HOFF est une condition nécessaire mais non suffisante pour une réaction élé-

mentaire.
Exemple :
K ére
A+Bo C 1-"etape
lent ime .
C+DES E 2°M étape

L’étape lente est 1’étape déterminante de la vitesse de réaction.
v =k, C'DY m=2
1" gtape: k= - = [C] = k [A][B]
(4] [B]
Vit = kexp k [A][BI[D] et k' =keyp -k

vie = k [A][B][D] m=3

A+ B+ D — E (produit), L’ordre global réel de la réaction = 3



2.2 Influence de la température - Loi d’Arrhenius -

La loi de la vitesse ainsi que la constante de vitesse k sont déduites a une température T donnée.
On réalise des expériences a différentes températures, On trouve que la vitesse d’une réaction augmente
généralement lorsque la température (T) augmente sauf pour les processus explosifs et les réactions cata-
lysés par les enzymes.

Vitesse] P

dink E,
dT — RT?

Loi d’Arrhenius :

Figure 2: Variation de la vitesse de réaction en fonction T
de I’augmentation de la Température

Ou:

Ea: Energie d’activation, indépendante de la température, c’est une énergie molaire qui s’exprime en
KJ.mol2. E; est positive.

R : constante des gaz parfaits (8.314 J.mol.K™), T: Température absolue en K.

En intégrant cette expression par rapport a T (en supposant que E, est indépendante de T), on obtient deux
autres expressions de la loi d’Arrhenius :

) _ _Ea
Ink=InA--% ..(1) et k=A.exp(—2%).....(2)

‘A’ est appelé facteur pré-exponentiel d’ Arrhenius.

Siontrace Ink = f( %): on obtient une droite de pente —E, /R et d’ordonnée a I’origine est égale In A.

Ln k

LnA [~

Pente = (-Ea /R)

YT

Figure 3: Détermination de 1’énergie d’activation
9



Connaissant k & deux températures, on peut accéder a 1’énergie d’activation d’une réaction.

K;
lkl— (Ea)(l 1) E_Rl"K_2
nkz_ R/\Ty sza_i_l

I, T,

Sens physique de Ej :

Soit la réaction : A + B — produits (C+D)

On applique la loi d’Arrhenius, il faut que les especes rentrent en collision pour atteindre une énergie
minimum nécessaire a la réaction. Ce phénomene est décrit sous le nom de la théorie des collisions ou du
complexe activé des réactions en phase gazeuse ou liquide.

Selon cette théorie, une réaction ne se produit que si les réactifs acquiérent suffisamment d'énergie, pour
former un complexe activé et franchir la barriere d'énergie.
E. : Energie nécessaire pour réagir A + B

\
E

Etat de transition

d’activation

Etatinitial

A+B
AH

Etat final

< .............................................. Progression de Ia réaction >

Figure 4 : Barriére énergétique a franchir lors dune réaction chimique

10



Exercice :
Soit la réaction :

CHsl + C,HsONa — CH;0C,Hs + Nal
On établit les résultats expérimentaux :

T (°C) 0 6 12 18 24 30

K

4 .| 5,6.10° | 11,8.10° | 24,5.10° | 48,8.10° | 100.10° | 208.10°
(L.mol™.s™)

1- Laréaction obeit-elle a la loi d’ Arrhenius.
2- Quel est la valeur d’énergie d’activation.
3- Quel est la valeur du facteur de fréquence (A, Ko).

Solution :
. . _Ea/
La loi d’Arrhenius k = kge™ /RT

On trace le graphe k = f(T) ou bien Ink = f(%)

y=-9913x + 26,48
R2=10,999

-10 -

'12 ! I I I 1
0,0032 0,0033 0,0034 0,0035 0,0036 0,0037

UT (K2)

Figure 5 : Détermination de 1’énergie d’activation

Le tracé de Ink = f(1/T) donne une droite donc elle obeit bien a la loi d’Arrhenius.

11




e Calculede E;:

Eq
k = koe “/rr

Ink =Inky— 2%

La pente de la droite donne —g—“T et donne a I’origine In kj.

tea = L
84 = pr
—Lg

= —9913
RT

E, =R %9913 = 8.31 %9913 = 82377.03 Joul/mol

Inky, =26.48 — ky = 3.16 *x 101 L /mol.s

12



Chapitre 3  Cinétique formelle, Réaction simple

3.1 Détermination de la constante de vitesse d’une réaction d’ordre donné

Il ressort de I’expression de la vitesse que la constante K est une fonction implicite de 1’ordre. Pour la
détermination de celle-ci, on envisage les cas particuliers suivants :

3.1.1 Réaction d’ordre zéro
Exemple : Halogénation des cétones ou la vitesse ne dépend pas de concentration des réactifs.

aA—>cC+dD+eE+....

On définit la vitesse : v = k[A]° = k = — -4

a dt

On sépare les variables, on intégre en posant bien les bornes d’intégration:
= ak dt =[] —d[a]

L’intégration donne : akt = [A]y — [A]

[A] = —akt + [A]g, équation cinétique d’une réaction d’ordre Zéro.

[A] varié linéairement en fonction de
t
A
[Al
[4] = —ak £+ [A],

¥
~_ Pente

> -ak a: coefficient steechiométrique de
A

[Al,

7
Figure 6 : variation de la concentration de A n fonction du
temps

Ordre 0 = v = constante k en mol L™ s-(quand on prend les concentrations, car l'unité change au
cas des pressions partielles ou nombre de mole)
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Temps de demi-réaction : ti

On appelle tiy : le temps ou bout duquel la moitié du réactif limitant a été consommée, ¢’est-a-dire :

At =ty : [A] = [Alo/ 2

On a I’équation cinétique :

[4]

—ak t + [A],

[A]o

aktl/z = [A]O —

2

tl/2 =

[Alo

2ak

= Le temps de demi-réaction dépend de la concentration initiale de A pour une réaction d’ordre 0.

3.1.2 Réaction d’ordre I :

Soit la réaction : aA ->cC+dD +....

_1df4]
a dt

Equation cinétique: 4 = k[A]! =

On sépare les variables et on integre :

t [4]
f ak dt =
=0

o
[Alo

In—— = akt

[A]
In[A] = —akt + In[A],

On obtient :
Ou hien :

La représentation graphique :

N\
[A]o
T [A]D N
A Lol L SR
[4] i ] —.}}?E:t
\’
Pente

>ak

a: coefficient stcechiométrique de A

t

In[A] In[4] = —ak’gt + In[A],
\
Pente
In[A],
S~

> -ak

Figure 7 : Evolution d’une réaction d’ordre 1

En conclusion, lorsque la réaction est d’ordre 1;

In——

[Alo

= ak #st une fonction linéaire de pente ak.

[4]

14



e Calculdek:
La constante de vitesse k est calculée par deux méthodes:

1. Moyenne Arithmétique :
Exp : soit la réaction;

A & produits

t=0 a 0
teq a-X X
In =kt oubien (a—x)=ae™*

Et “a’: la concentration initiale de réactif A (connue).

t t t ts ty

X X1 X X3 X4

a a a a a
a—Xx a—xq a—Xxp a—x3 a— Xy
— a4 a a a a

Inie——- In In In In
a—Xx a—XxXq a— X a— X3 a— Xy
k 3 k, ks ks

Yiei kg _k1+k2+k3+k4
n 4

kmoy

2. Meéthode graphique (méthode plus précise): En tracant lnaafx = f(t), on obtient une droite
dont la pente est k

e Temps de demi-réaction (ti) :

X a .
at1/2—x_5 , lna—kt

L piaf In2 _ 0.69
t12 ZEII’IL“C.‘E?_—E = tiyp = =

On remarque que le temps de demi-réaction est indépendant de la concentration initiale du réactif
pour une réaction d’ordre 1.

Ordre 1 : k s’exprime en s

3.1.3 Réaction d’ordre 2

A + B < produits

Equation de vitesse : v = k [A][B]

15



1* cas : [A] =[B]

v=k[A]’=k [B]?
to a a 0 0

_ _ 2 _d(a—x) _ d_x

v=ky(a—x)= — =
)2 =

ky(a—x)° = it

dx
(a—x)?

kzdt =

On integre en posant bien les bornes d’intégration :
t a—x dx
kodt = j —
Jt:O a (a - x)z

kzt =

a—Xx a

En tracant 1/(a-x) = f(t) on aura la pente k et I'ordonnée a I'origine 1/a, ou bien le tracé de ﬁ - 1; =

f(t), donne une droite passant par l'origine de pente k ( voir figure 8).

1 . 1 1 e
= kt+— L E — — = ki3t

a— I—X eas® G_x_a g—x @ “eas

Pente Pente

>k

=N
U
=~

7z

t t
Figure 8 : Evolution d’une réaction d’ordre 2

» Temps de demi-réaction :

a 1
ti|\lx==) =2t1 =—
7( 2) 7 kaa

- Unité de k : k s’exprime en mol™.L.s™ ou L/mol.s
— tip est inversement proportionnel a la concentration initiale du réactif A.
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2°™ cas : [A] #[B]

Equation de vitesse : v = k [A][B]

A+ B < c + D
ato a b 0 0
ateg a-—x b-x X X

d(a—x)__d(b—x)_dx

v=k(a—x)(b—x)=—

dt dt  dt
dx
kz(a—x)(b—x)—a
On integre et on obtient :
o = me—2 _jp2
2t = oy ling =~ ny |

e Temps de demi-réaction (tip) :

Le ti2 ne peut avoir sa signification que si on spécifié le corps considéré.

e Sion considére la réduction de B a [B]/2 :

b
1 a— a
—In—]

_ 2
b2 ==y Ty
2

- 1 [l 2a —
12 = 1 @-bnl" a

b
] = ceci est possiblequesi2a > b

3*™ cas : [B] >>> [A]

kyt = ! ——
2t =iy =~ Ing
b—x a
—=1;x<b = k,t = l
b g —b[na—x]
b en excés =a — b ~b= kltzl[ln ]
bl a—x
On pose k,b = k'= k't =In

17



3.1.4. Réaction d’ordre trois

A + B + C <« produits

d(a—x)__d(b—x)_dx

v = kg [A][B][C] = k3(a —x)(b—x)(c —x) = — T =

dx
(a=x)(b—-x)(c—x)

1* casa=b=c

k3dt =

dx
dt

ft k dt fa—x dx
= = —
t=0 : a (a - x)3

1 1 1
% ((a — x)2 - ﬁ) =Equation cinétique d’une réaction d’ordre 3

v="ks(a—x)3=

k3t=

a 1 3
u(*=3) =52

2™ cas:a=c#b
dx
_ V2 — ) —
v =ksz(a—x)(b—x) 1t
ksdt = ax
T (@-x02(b-x)

Apreés intégration on obtient :

It = 1 < 1 1)+ 1 ] b ] a
3 " b—a\a—x a (a—b)z(nb—x na—x)

e i [B] estenexces:
v=ky(a—x)2b=k'(a—x)* ouk =ksb
F™casazc#b

—kyla- Db - —x) =2
v = 3 a X X)(C X) = dt
ft iy f(a—xm(b—x),(c—x) dx
t =
o 3 ahe (a—x)(b—x)(c—x)
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Aprés intégration on obtient :

= AT g g ¢ gzt -y + @-bin—

= Equation cinétique d’une réaction du 3°™ ordre lorsque les concentrations sont différentes.

kst

3.1.4 Réaction d’ordre n
A+B+C+.... > Produits

dx
v=k,(a—x)" =7

t a—x dx
k,dt = f —
ft=0 " a (a— x)n

] 1 1
" _n—l[(a—x)"‘“L Pl

a 2= —1
t =—| =
3 (x 2) (n—Dk,a®® D

3.2. Détermination des ordres de réaction

Il existe plusieurs méthodes :

3.2.1. Détermination par la méthode d’intégration

A- Variation des concentrations en fonction de temps :

Cette méthode consiste a examiner les différentes lois de vitesse et de trouver pour une série de don-
nées expérimentales a T constante une valeur de k qui ne varie pas lorsque t varie car pour un ordre donné
la valeur de k est constante.

B- Méthode du temps partiel de réaction :

It = 1 1 1

" n—1%a—-x)"1 a"—l]

Logt
B.1.Temps de demi-réaction ty, :

Réaction de 17 ordre : t1,, = 96

N ) _a) _ 2D [~
Réaction d’ordre (n) : t% (x = E) = DE.a@D ‘> Pente = - (n-1)

207D — 1

logti = log——————(n—1)loga

gt =log o=y ( ) log

Figure 9: log t =1 (log a) Loga
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B.2. Rapport de temps partiels : noté R

R = L34 —tiy2

t1/2
Ordre de réaction 0 1 2 3
R 1/, 1 2 4
Comparaison des pourcentages de réaction :
Ordres 1 2 3
t%/ t 2.41 3 3.86
g/ t 1.71 2 2.4
t%/ t 1.41 15 1.61

3.2.2. Méthode différentielle de VANT"HOFF
v = k,(a — x)™ : cas général ou la vitesse ne dépend que de la concentration des réactifs.
vy = k(a —x)™ pourt,
v, = k(a — x,)™ pourt,
On applique le ‘log’ pour les deux expressions :
logv, = logk + nlog(a — x;)
logv, = logk + nlog(a — x,)
log v, —logv; = nf[log(a — x;) —log(a — x;1)]
_logv, —logv;
B CED)
(a—x1)

e Si plusieurs vitesses et concentrations sont données; On peut déduire I’ordre «n» en tracant le
graphe log v = f[log (a-x)]

3.2.3. Méthode basée sur la dégénérescence de l’ordre

C’est la méthode de détermination des ordres partiels, ¢’est la méthode d’isolement d’Ostwald.
v = [A]*[B)? = k(a — x)%(b — x)F
o, B : Ordres partiels par rapport a A et B respectivement.
e Si ‘B’ est en exces, on détermine I’ordre partiel par rapport a A, en prenant v=k’[A]* k’= k.b
e Pour avoir I’ordre par rapport a ‘B’, on fait varier la concentration de ce dernier et on porte sur un
graphe log k = f(log b) qui donnera une droite dont la pente est B.
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Exercice :

Soit la réaction suivante :

1
N205<:>2N02 + EOZ

Les résultats trouvés sont regroupé dans le tableau :

[N, 05](mol/L) 0,085 0,170 0,255
=229 mol/L.h) 0,025 0,05 0,075

1- Quel est ’ordre de la réaction ?

2- Quel est la valeur de la constante de vitesse ?

3- Indiquer la valeur du temps de demi-réaction.

Solution :

e Calcul de I’ordre de la réaction et la constante de vitesse :
1
N205(:>2N02 + 502
L’équation cinétique :
d|N,0 1d[NO
b= kN0 = _ 412051 _ 1dINOs]
dt 2 dt
Inv=Ink + aln[ N,0s]
Ontrace Inv = f(InifN,05])
Les résultats de calcul sont résumés dans le tableau suivant :
[N,O5] 0,085 0,170 0,255
v = % 0,025 0,05 0,075
In[N,0s] -2,4651 -1,7719 -1,3664
Inv -3,68887 -2,9957 -2,5902
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2 -
Inv
In [N,O¢]
O | I I 1
-3 -2,5 -2 -1,5 -1
-2 -
...00'.
ooooo""...
-4 A ¢ y=1x-1.223
R2=1
_6 -

Figure 10 : Détermination de I’ordre de la réaction

Le tracé de Inv = f (In [N,Os]), donne un droite de pente a=1, donc 1’ordre =1
L’ordonné a I’origine : k = 0.294

e t="2=22=234h""

2
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Chapitre 4  Les réactions complexes (composées)
Les réactions complexes sont constituées de réactions simples pouvant s’effectuer soit successive-
ment soit simultanément. Elles sont classées en trois catégories :
- Les réactions opposées (équilibrées)
- Les réactions paralléles

- Les réactions successives

4.1.  Les réactions opposées ou équilibrées

4.1.1. Réaction directe (RD) et inverse (RI)
e Loicinétique :
A K B
at=0 a “
at a-Xx X
atg a-Xe Xe

d : - T
=ki(a—x)* = ﬁ - vitesse de transformation directe, réaction directe sens (1).

: vitesse de réaction inverse: c’est une vitesse a lequel il se forme A a partir des produits.

<L

<

7; = k_l(X)ﬂ = -

La vitesse nette de transformation :

v=v-v=ki(a—x)*—k_xP

X 7= \N=v /7

- Si x croit, la vitesse v diminue et la vitesse v augmente jusqu’a arriver a I’égalité v = v et I
vitesse nette s’annule :

x

(a—x.)*

V= 17:>k1(a - xe)“ = k_1Xf:>k1 = k—l
Alors k_1 = k1 (a_J;;)a

e

. a—x,)*
v=v—v=k1(a—x)“—xﬂ.k1¥
X
e
kl a B a B
vzx—ﬁ[(a—x) X, — (a—x,)%x"]
e
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Si o et B sont entier o> = la vitesse v sera un polyndme d’ordre o et dans 1’une des racines serait
X=Xe

v =k [(xe — ) (xg — 2) (2 = x) . (Xg—q = X)]

A. Exemple de réaction opposée :
A.l. Les deux réactions sont d’ordre ‘1’

A kﬁ

K -
t=0 a 0 v=k1(a—x)=i—:
t a-x X v=k_1(x) = %
teq a'Xe XE

L dx

v=v—v=kla—x)—k_i.x= qg (1)
A I’équilibre les vitesses sont égales : v = v
>ki(a—x,)=k_1.x, =>ki(a—x,) —k_1.% =0 e vscee e ... (2)

D)-@= Z=[k,(@a—x) —k_p.x] - [ky(a—x,) — k_yx.]

d
—=kll@—x - (@=x)]+ k. (x —x)
% =ky(xe —x) + k_1(x, —x) = (xo —x)(ky + k_1)

v=k (x, —x) =Z—faveck’ =ki+k_4

dx .
E =k (xe - X)

’ dx
[k dt = fxe—x ) P
Apreés intégration on obtient : lnx ix
k't = (kg +k_{)t = In—=

= -t = nxe o

> pente = ky + k_;

t

Figure 11 : Courbe représentative de deux réactions équilibrées d’ordre (1)

24



A.2. Les deux réactions sont d’ordre ‘2’ : (méme concentration initiale a=b)

k
A+ A 2 B, + B,
K

to a a 0 0
at a-x a-X X X
teq a'Xe a'Xe Xe Xe

dx
5=k (ad—x)? = —
v ,(a—x) 7t
V= k—z(x)z

.. dx
v=v—-v=k(a—x)?—k_p.x’=—..coc.....(1)
dt
Aléquilibre v =0 = ky(a—x,)% = k_yx,% ... ....(2)
(a—x,)? 7]
k_, = kz—ze
e
dx (a —x,)?
De —=ky(a—x)* —k,———x*
dt 2 2 xg
dx _ ks 2 .2 2 .2
E=x_§[(a_x) xé— (a—x.)%. x%]
a(2x, —a ax

O e Y S

b 2x, —a

X

Figure 12:1lavariation de la vitesse d’ordre (2) en fonction
de la concentration

A.3. Les deux réactions inverse et directe sont d’ordre deux (2) : (concentrations initiales différentes
«a différent de b »)

dx

v=(a—x)(b—x) = g e e (D
v=k a(Zx;Z— a) . — ) (Zxaxi - x)

Par analogie a une réaction simple d’ordre (2) et dont la concentration a # b.

a(2x, —a)
= k2 xez
a=Xe ’ - Za(clnga
_ a(b—x)
(D kt = b—alnb(a—x)

25



X ( axe —X)
a(2x, —a) 1 N €\ x,—a
2 xg — a—X, —x, Xe (xo—x)
2xe—a 2Xe—a

=(C’est I’équation cinétique de deux réactions opposées d’ordre (2) par analogie a une réaction simple
d’ordre (2) et dont les concentrations initiales sont différentes.

ax?
a(zxe - a) ¢ 1 (er—a . xxe)

ks

x? 2x, szja (xe — x)
A.4. Réaction d’ordre (2) opposés a une réaction d’ordre (1)
A+ A K, B
K2
at=0 a a 0
at a-X a- X X
ateq a‘Xe a'Xe Xe
Les expressions de vitesses :
R dx i d(a —x)
v=ky(a—x)*=— et v=k_jx=—=
2( T ! dt
. > dx
v=v—v =ky(a— x) —k_lx—a. (D
A l’équilibre : v =0=v = v= ky(a—x,)? — k_1x, =0
2
a—x
P oy ) @)
e
On remplace (2) dans (1) :
2
a—x
vzkz(a—x)z—kz( e)
xe
2
a—x
v = kyl(a — x)? — &= Xe)
xe
e
v=lko(xe —2)( - — %)

e
Par analogie a une réaction simple d’ordre (2) et dont les concentrations initiales

sont différentes :

a?

k=ky,:a=x,,b=—.

Xe
1 b —
kt in 28— X)
b—a b(a—x)
a2
1 xe(x__x)
kt = — In —=
a
o Xe = (xe—x)
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x? x,(a® — xx,)
kzt = 2 2 In 2
as —x a“(x, — x)
= C’est I’équation cinétique de deux réactions opposées 1’une d’ordre (2) et ’autre d’ordre (1), par
analogie a une réaction simple d’ordre (2) et dont les concentrations initiales sont différentes.

B. Equilibre et vitesse de réaction :

Soit laréaction:aA + bB < c¢C + dD

¥ = k[A]*[B)f
B = k[C][D]*
Ate: ¥ = U= k[A]*[B]# = k[C]"[D)*

k _[cyp)

k [Al“[B)f
En thermodynamique ce rapport se traduit par une constante que 1’on appelle couramment constante
thermodynamique d’équilibre ‘K.’ .

On applique la loi d’action de masse :
_ (ac)é(ap)e

e — a b
(aA)e (aB)e
Pour des solutions infiniment diluées, on assimile les activités aux concentrations et on réécrit la
constante en fonction des concentrations :

')
s _ A1’ pd e_a_f _vy
(K.)° = (—[A]gs[B]é’s) , Avec [§ = — = = -

a, b, ¢, d: Coefficients steechiométriques et a, B, v, A: les ordres partiels.
(K, = <[C]7[D]i> _k
‘ [A]“[B)’) &

Exp : H, + L, < 2 HI

[HI]
Ke - -
[HZ]e[IZ]e
aléquilibre : & = 7= % =

Ce n’est possible lorsqu’es les deux chemins réactionnels (directe et inverse) suivent un processus
élémentaire dans lequel on confond ordre et molécularité.
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4.2. Reactions paralléles
4.2.1. Généralités :

De nombreux systemes surtout organique donnent lieu a des réactions paralléles. Elles correspon-
dent au cas ou les produits initiaux réagissent suivant deux ou plusieurs processus réactionnels indépen-
dants.

= Elles sont dite ‘Jumelles’ lorsqu’elles font appel au méme réactif, c’est a dire :

C C

D D

= Elles sont dite concurrentes ou compétitives lorsque certain réactif B et B" ne sont pas
communs aux deux réactions.

C
B
A
B’ D
4.2.2. Réaction Jumelles :
C
k 0
A+ B y
K D
0
at=0 a b z
at a-x b- x
v=k(a—x)"(b—x)" = d_y
dt

, ., dz
v=k'(a—x)™ (b—x)" =E

Loi de conservation de masse : x =y + z

_dx dy dz

V=S T a Tat

v =k(a —x)™(b — x)"+k'(a — x)™ (b — x)"

m, n, m’, n’: sont les ordres partiels et k et k' sont les constantes de vitesse.
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1% cas : m=m’; n=n’

dx .
—=k(a—x)"(b—x)"+k (a—x)"(b—x)"

dat

Dkt m(p — x)n
==k +K)(a=0"(b -

dy

w4y k(a—=x)™(b—x)"

k

& T dx . k+k)@a—-0mb-—x)" k+k

dt

- =77
x k+k Y \kvr /)

dz _ K@-)™bh-0" K

dx (k+k)(a=—x)"(b—x)" k+k
K’ k

- = 7 = T | X

x k+k k+k
_k

~7T W

2°™cas:a=b,m#m,n#n,

dy_ m o\ — __a\m+n
E—k(a—x) (a—x)" = k(a—x)™*

Onposem+n=v;m+n’ =v’

dy "
E—k(a—x)
dZ ’ ! ’ ' ’
—=k(@a—-x)" (a—x)" =k (a—x)"
dt
dx dy dz b . b
E_E+E_k(a_x) +k (a—x)
dy k(a —x)"
dx k(a—x)v+k'(a—x)v
y k k 1
T @ T ktk(@a-nrv 14 (~ V-0
k+km 1+(7)(a—x)
dz k'(a—x)

dx _kla—x)'+k (a—x)"
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k' y 1
On pose : r=— - -=———
P k x 1+r(a—x)v —v

Casouv —v=1:

Citons un exemple : [’hydrolyse des halogénures d’alkyle

R-(CH,)OH + Br Ordrel

R'CHz'CHzBr H,O
\ RCH=CH,+H,0+Br Ordre2

dy _ 1 _ _ _K
dx — 1+r(a—x) :)dy(l + r(a x)) =dx ,avec r = X

= dy +rady —rxdy = dx
=dy +rady = dx +rxdy .......(¥)
L’intégrale de cette expression (*) donne :

yr = In(1+ra) —In[1+r(a—x)]
=
In(1+ ra)

yr

1

. . . . . k
L’étude graphique de la fonction y = f(x) de la relation (1), nous permet de déterminer le rapport r = M

7

N &

Figure 13 : détermination du rapport « r »
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4.3. Les réactions compétitives

A
A B B’ C D
at=0 a b b’ 0 0
at a-x b-y b’-z y z
dy_ m _ n
E—k(a—X) -y
— dx dy 4 dz
dt dt dt
dz _ k’ m’ b’ n'
Prie (a—x)™ (b —2)
dx , oy, ,
i k(a—x)"(b—y)"+k (a—x)™ (b —2z)"
dz k b —2)n

Le traitement mathématique de cette expression est plus complexe, pour cela on va imposer des
conditions spécifiques pour aboutir a la résolution.

1 cas : m=m’; n=n'=1

dy _ ¢k (b-y) _ _ ke
f; =l = In(b — y) + cte = T Ini(b — z)

e k
La constante aux conditions initiales: y =0,z =0 = cte = Pln b'—Inb

b—y k b -z
b KD

In

2°™ cas : m=m’; n=n'=2

On trouve :

3*™cas : m=m’:n=1;n'=2

On trouve :
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4.4. Les réactions successives

Ce sont des réactions non réversible et le cas le plus simple et celui de deux réactions successives
d’ordre 1.

Citons un exemple: saponification d 'un diesters
Casgénérale:y, = p 2 .

[Alo= a; x = [A] transformée en temps (t) .

y = [B];; z = [C]; formée au temps (t)

X =y + z (conservation du nombre de mole)

d[A]

——— =k [A] e e (1

= hal4] ®
d[C] dz
Tl ko i 2111 [T ¢7))
d[B] _d
U = =y [A] = ky[B] . (3), aVEC [B]g = [C]g = O
Aprés lintégration de ’expression (1), on obtient : [A] = [A]ge %1t ... ... ... (4)
On remplace (4) dans (3), on obtient :

d[B] _
L + ky[B] = ky[A]ge F1t ...........(5)
Cette nouvelle équation admet comme solution :
[B] = Ae k2t + k1 [A]ge 1t
ky —ky "
Aux conditions initiales : 4 = —[A],
ko—kq
kq kq
B - A —kyt A —kqt
[B] = = - [loe ™2 + = [4]oe
[B] = 0 [A]o(e 1t — et
ko kg o0
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Exercice :

Le glucose a, (G,) se transforme réversiblement en Glucose B selon la réaction suivante :

Glucose a (G,) < Glucose f(Gg)

En solution aqueuse et a 25°C, la constante de vitesse directe k; = 1,5.1072m ™!, celle de vitesse de
réaction inverse k_; = 0,8.10?m™".

t=0; [G,] = ag ; [Gg] = by = 0

tlG,l=a;[Gs] =b

On prend« y » la fraction de glucose o ayant réagit.

A. On suppose que la réaction directe (RD) et la réaction inverse (RI) ne comporte qu’une seule

étape. Donner I’ordre et la molécularité pour les deux réactions

B. Exprimer v; = f(a); v, : vitesse de RD

v

v

Solution :

; U, : vitesse de RI

v, =f(b);

Exprimer vy et v, = f(ay,y)

Donner la vitesse nette de la réaction

En déduire I’expression de % = f(ky, k_q)

A 1’équilibre, préciser la valeur de v(vitesse globale). En déduire I’expression et la

valeur de la constante d’équilibre.

Calculer les concentrations de G, et G4 sachant que ay = 0.1 mol/L ; by = 0.

Glucose a(G, )< Glucose B(Gg) .

t=0 do

0

at a=ap(1-y) b=ayy

A. Une seule étape :

= Ordre de la réaction directe(RD) = molécularité (1 seule molécule)=1
= Ordre de la réaction inverse (RI) = molécularité = 1
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Vnette = k1ao(1 —¥) —k_1a¢y ... ... (1)

da db

VUnette = _E = E
_dla(-y)_d@y) _dy
nette dt dt 0 dt

d
(1) @ kiag(1 —y) —k_japy = ag %
dy

dt =ki(1—-y)—k_1y

Aléquilibre : ¥ =7 =v =0
kiag(1—y) =k_ja0y

kl Ve
k—l (1 _ye)
G a k
gl oy e kg0
[Ga]e aO(l _Y) 1 —Ye k—l
Ve
= 1.875
1 — Ve

y, = 1.875 — 1.875y, =, = 0.65
[G,]e = ag(1—y) = 0.1(1 — 0.65) = 0.035mol/L
[Gﬁ]e = ayy = 0.1 % 0.65 = 0.065mol /L
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