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Avant —propos

Conforme aux programmes LMD (Licence-Master-Doctorat) défini par arr&€ministé&iel
du ministére de I’enseignement supérieur et de la recherche scientifique, ce fascicule s’adresse
aux éudiants de la deuxiéme et la troisiene annee licence génie des procé&lés. Il est conqi de
fagon aaplanir au mieux les difficulté& inhé&entes au discours scientifique tout en conservant
la rigueur neeessaire. Cet ouvrage présente I'ensemble des notions et des bases abordees en
ciné&ique chimique durant la deuxiéne et la troisiéne anné licence génie des proc&lés. Ainsi
&jalement, des exercices corrigés et supplémentaires sont proposé en fin du polycopié
permettent & l'é@udiant de tester ses connaissances et de se préparer aux partiels et aux

examens.

L’objectif de ce document est de présenter a 1’étudiant d’une manicre didactique les bases
fondamentales de la cinéique chimique et de formaliser I’étude des vitesses de réaction:

v’ Savoir définir les vitesses de disparition d’un réactif et de formation d’un produit.
Connaitre I’influence de divers facteurs cinétiques.
Savoir définir et déterminer 1’ordre d’une réaction chimique.
Savoir exprimer et intéyrer la loi de vitesse correspondante pour des ordres simples.
Temps de demi-réaction.

Savoir utiliser la loi empirique d’ Arrhenius, énergie d’activation.

AN NN N NN

Les calculs sont développés en dé&ail et agrémentés par des exercices d’application.

Note : Ce polycopié de cours est le fruit de plusieurs années d’enseignement dispensé aux étudiants de
la deuxié@me et la troisiéne année licence génie des proc&l& a I’université Mustapha Stambouli

de Mascara.
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Partie I

COURS



Chapitre 1

Réaction Chimique Homogéne



Chapitre I Réaction Chimique Homogene

1.1 Introduction

En cinétique homogene, 1’étude d’une réaction se rameéne a la mesure d’une vitesse de
réaction a différents instants. On détermine donc un nombre de mole, une concentration ou

une pression partielle.

C (mole/L) Réactif —  Produit

A

C limite —p | -moocommcmmmmmeo e

[
»

t (temps)

Figure 1.1 : Variation de la concentration au cours du temps

1.2 Vitesse de réaction
I.2.1 Réaction homogéne

Soit la réaction suivante :

aA+bB —- ¢cC+dD

a, b, c et d : coefficients stcechiométriques.
A, B sont des réactifs qui disparaissent.

C, D sont des produits qui se forment.

C (mole/L)
A

Produit

Réactif

»
»

0 t (temps)

Figure 1.2 : Variation de la concentration au cours du temps (Produit — Réactif)



Chapitre I Réaction Chimique Homogene

On définit la vitesse v par :

=
=
B

Les chimistes cinéticiens ont montrés par expérience que la vitesse v s’exprime :

v=k [A]™

v @ vitesse

k : constante de vitesse

[Ai] : concentration du réactif

ni : ordre partiel de la réaction

Y. ni = ordre global

L’ordre d’une réaction cinétique est purement expérimental.

aA+bB —- cC+dD

v=k[A]" [B]™

n; et np ordre partiel

L’ordre ) ni est généralement<0,3> 0<) ni>3

n; + nz = n ordre global

1.2.2 Réaction simple
a) Variation des concentrations au cours du temps
b) Réaction d’ordre 1

A —- B+C



Chapitre I Réaction Chimique Homogene

at=0= C*=Ln[A]o
Ln[A]=-kt+Ln[A],

Ln2l =k t = [A] = [A]o e
[Alo

[A] Ln [A]
Al —>] Ln Al —]

Ln[A] = £ (t)
[A] =1(1)

t (temps
» t (temps) > (temps)

0

Figure 1.3 : Variation de la concentration au cours du temps pour une réaction d’ordre 1

Une réaction d’ordre 1 obéit a la loi:
Ln[A]=-kt+Ln[A]o

e Autre raisonnement :
A—-B+C
t=0 a 0 O

teq ax X X

_d(a—x)

Tt =k(a—x)

ax _ _ ax _ dx ot x= —
o =k@-x) = —=kdt= fa_xfokdt,onposeax u= du=-dx

D’ou:

f—%u = —Inu = —In(a—x) = —In(a —x) = kt + Cste
at=0 = x=0 = Cste = —Ina
—In(a—x) =kt—Ina
In(a—x) =—kt+Ina
a—x

Ln— = —kt

a



Chapitre I Réaction Chimique Homogene

Ou encore Ln— = kt
a—Xx

a Ln(a —x)
a—x

Ln

A A

A
ILna

» t(temps) » t(temps)
0 0

Figure 1.4 : Graphe LnaaTX = f(t) ouln(a — x) = f(t)

e Détermination de la constante de vitesse (k)
1) Méthode arithmétique

Tableau 1.1 : Détermination de la constante de vitesse (k) par méthode arithmétique

t 1 0.......
a—x a—x; a—x,
a a a
a—x a—x; a—x,
L a a a
n—- Ln Ln
a—x a—x; a—x,
k ki Ko......

Sinous obtenons des valeurs approchées de la constante de vitesse (k) :ki= ko=ks~.....

Y ki

kmoyenne i

2) Méthode graphique

Ln—— =kt et k= Tga

a—x

Du graphe : Ln;—X = f(t) ouln(a — x) = f(t) comme suit :



Chapitre I Réaction Chimique Homogene

Ln(a —x) Ar

ILna

» t(temps)

Figure 1.5 : Graphe In(a —x) = f(t)

¢) Réaction d’ordre 2

Deux schémas sont possibles :

A+B—->C
t=0 a b 0
t a-x b-x x
_ _dial__dB] _
V= TTa T T ar - IAlE
da—x) db-x)
=-——g =" =k(@a—-x)(b—x)
S=k(@-x(b-x)
dx —kd
(@a—-x)(b—-x) t
1 A B Ab-x)+B(a—x)

@-0b-% @0 -0 @ 9b-x

Ab—Ax+aB-Bx _ Ab+aB+x(-A-B) 1
(a-x)(b-x)  (@-x)(b-x)  (a-x)(b-x)

>80 —__1
D’ou : A—b_a et B= —

1 1 1 1
(b—a) (a—-x) (b—a) (b—x)

1 dx B 1 f dx
(b—a)) (a—x) (b—a) ) (b—x)

10



Chapitre I Réaction Chimique Homogene

1 1
(b—a)[ n(a—x)] (b—a)[ n(b — x)] = kt + Cste
Cste= 9
_ —lna | Inb _
x—Oﬁb_a+b_a—Cste
d’ou:

Cste=iln2
—-a a

L L k. SR In>
b—a la—x_ b—a

Lol =* by
b—a(na—x na)_

1 b—x a—kt
b—a na—x b

e SiA=B: 2A — C

1d[A] )
=~27a -~ MAl
l1d(a—x) )
V=S =k(a—x)
l1d(a—x)
V——E(a_x)z—kdt
ld(a—x)
V——Em—kdt

1 d(x)

V—Em—kdt

Onposeu=(a-x) =>du=-dx = dx=-du

f ldu 1 1
2u2 2u 2@-x)

= kt + cste

1
Donc : 2

11



Chapitre I

at=0=

1
2 = Cste

N 1
ax=0 = — = cste
2(a)

Donc : —— =kt + 2—
2(a—-x) 4a
ou - S 1y =
D’ou: . (a_X a) kt
d) Réaction d’ordre 3

Trois schémas sont possibles :

dx
v=—=k(a—x)(b—x)1(c—x)?!
dt
e Sia=b=c:
v =k (a-x)?
W kd
(a—x)3

Apres intégration : kt = %[

e Sia=b#c:
v=Kk(a—x)?b—x)!

dx

@a—x20h—x &

Apres intégration :

1 1 1

kt =

1 _i]
(a=x)2  a?

b

1
(a — X _;>
e Sia#b+#c:
v =k (a-x) (b-x) (c-x)
dx
(b —x)(c—x)

Apres intégration : kt =

b_a T a—b)?

= kdt

-1

(mb

(a=b)(b—c)(c—-a)

—X

12

In

a

a—X

)

Réaction Chimique Homogene

[(b — c)ln:TX + (c— a)lnbbTX + (a—Db)ln i]



Chapitre I Réaction Chimique Homogene

e) Réaction d’ordre 0

A—B
d[A] 0
v=——= = KAl
=k =dx=kdt= [dx = [kdt = x =kt + cste

Cste lorsque t=0 = x =0 = x =kt

f) Réaction d’ordre n (avec n # 1)

_ AL
v=—— =k[A]

d[A]
[A]"

Apres intégration :

= kdt

1
n—1

1
-1

kt = (A1 = [A1"™")

kt = [(@a—x)'"" —al™)]
n

1.3 Temps de demi-réaction

On appel un temps de demi-réaction ou période, le temps au bout du qu’elle, il ne reste plus

que la moitié¢ des réactifs ou encore, il s’est formé la moiti¢ du produit.

1.3.1 Réaction d’ordre 1

_dia] _ [Alo _
= k(Al= il = ke
Ou: In— =kt
a—x
(] =2 = e =kt S 2=kt =y, = 2

2

ti2 (s, min, h, j)

13



Chapitre I Réaction Chimique Homogene

1.3.2 Réaction d’ordre 2

_dia] _ 2
i k[A]* =

d[A]
[A]? [A]  [Alo a-x

(4] 1 1
(A1=5" = m g, — M2 =tz = i
2

1.3.3 Réaction d’ordre 3

_dia] _ 3
i k[A]® =

djal

s =kt

Apres intégration :
1/ 1 1

3~

1 1

Ou: ke =3 (- =)

= (G2

\ _ 3
Ou:tip Tk Al

1.3.4 Réaction d’ordre n (n # 1)

_dia] _ n
e k[A]

i) _ T L T
A kdt = kt = n—1 \[A]""T  [A]," " = tin (n—DK [A]g"

1.4 Détermination des ordres de réactions
1.4.1 Méthode de détermination par intégration
a) Variations des concentrations au cours du temps
ti=> [Ai] c'est-a-dire a-x;
ti=a-x1 ki

tr=a-x2 ko

t= a-x; Kk

Si: kirk=.....=ki—>n=1

14



Chapitre I Réaction Chimique Homogene

b) Variations des concentrations en fonction du t;2
D’une fagon général, lorsque n# 1 :
21 —1
t1 = -
2 (= Dk[A]"

Concentration initiale : [A]o=a

2n1l-1 2n1-1 1
Ln t% = lnm =In (n—Dk + lnan_1
) 2n—1_1 _ k
On pose : In DK k

Inti=k—Ina"?*=k—(n—1)Ina
P

On trace le graphe In ti2 = f(In a)

In ti2

k—»

n-1——»

» Ina

Figure 1.6 : Graphe In t;» =f(In a)

Comment détermine t’on les In ti2 en fonction des [A]o=a ?

[Al] =a—x [A] =a—x

A A

[A]o/2—

al2— D

tin g tin
t (temps)

»
»

t (temps)

Figure 1.7 : Détermination de In ti2 en fonction des concentrations initiales [A]o

15



Chapitre I Réaction Chimique Homogene

De la courbe ti/2 en fonction de In a, on détermine tgo. =n-1 — n=tga + 1.

n-1_4

Par extrapolation, on détermine k = In 2

ok de suite, on calcul la constante de vitesse (k).

¢) Comparaison des pourcentages de réaction
On détermine théoriquement les ordres : 1, 2 et 3 par les rapports suivants :

iz Uiz My

tija Uiz Uia
En suite on dresse un tableau et on pourra déterminer ’ordre de la réaction par comparaison
aux valeurs trouvées expérimentalement comme suit :

Tableau 1.2 : Détermination de I'ordre de réaction par comparaison aux valeurs trouvées

expérimentalement
t (%) Ordre 1 Ordre 2 Ordre 3
t1/2 1 1 3
~1n2 —
kO ka 2k a?
1 3 1 5
RYE —In=
k 2 2ka 8 k a?
1 4 1 7
fa/s —Inz
k3 3ka 18 k a2
ti2 2,41 3 3,86
t1/a
ti2 1,71 2 2,40
ti3
tiz 1,41 1,5 1,61
t1/a

ti3 = le 1/3 de la réaction qui s’est produit x = ti3, a-x = [A], a=[A]o 23

_3_1_2
(A1=2-1=21a),

[Alo 3 2

2 0
1 1 1 1 3 1 1
—-—=kt= -—=kty53 = - = =kt

TSR Zal Ao V3T ZAl, 20l 20Al Y3

(X _ 1 =2 i _ 1 =
= GEag) o A= 5 A = ke =g <(§ [Al0 )2 [A]%) = K

1[5 1 51 51
:Gar ) = s =slimgl = ks =imp = s = am

16




Chapitre I Réaction Chimique Homogene

_3 [Ale _ 4 1, 4
] [A]—Z[A]o=>ln%[A—]°0—kt1/4=>kt1/4—ln§=>t1/4—Elng
On détermine 1’ordre de la fagon suivante:

Solution : 10*mol/L

Valeurs expérimentales :

t

2 _ 559
ti/4

t

2z _ 173
ty/3

t

3 _ 1,40
t1/a

1
1
1
-
1
—4-
1
1
1
1
1
1
1
1
1
1
1
1

[

tiatisstaye t (temps)

Figure 1.8 : Détermination de 1’ordre de réaction par méthode d’intégration

1.4.2 Méthode différentielle

_ _d@-x) _
= —dt =

k@a—x)"=v="=ka—x)"

On détermine a chaque instant t; la vitesse (vi) pour une valeur X; :
t1= vy = k(a—x)" Inv; =Ink+nln(a—x;) (1)

—
= v, =k(a—x;)" Inv, =Ink+nln(a—x;) (2)

ti= Vi = k(a - Xi)n

17



Chapitre I Réaction Chimique Homogene

. _ _ . . . _ Inv,-Invy _ V1
2)-(1)=1Inv, —Inv; = n[In(a—x;) —In(a—x;)] =n = Tty (e — 1o Ea ng
a—X1q

Connaissant la vitesse (v), on trace le graphe Lnv = f (In a-x) ; on obtient une droite y = ax+b

et on détermine 1’ordre n comme étant la tangente a (tga) ou la pente de cette droite.
[A]=a-x 4
a —»

a— Xy .

a—X,—»

t b t (temps)

Figure 1.9 : Détermination de I’ordre de la réaction par méthode différentielle

1.4.3 Méthode des parametres sans dimension (méthode de Powell)

Considérons une réaction d’ordre n, tel que la vitesse :

_ d(a X) n d(a x) _
= —— = k(@a—x) - = [kdt
1 1 1
= n—1 [(a—x)“‘1 N a“‘l] =kt

C
a-x=C, a=C,, =o = ax=oaa
0

1 1 kt — 1 1 1 1 1 1 1
-1 (@ a)n-1 an— on—1 n—1 L an-1 gn-1 - an-1| = p—q1an-1|gn-1 -

n—-1
[l ™™ — 1]

1
(n—-1)an-1

M _—1=(n-—1)kta™?
Onposet =k@" Ht=a"1-1=(m-1t

= kt =

e Sin=0 (réaction n’ayant pas d’ordre) = a-1 =-toou to=- (a-1)

e Sin=1 = (réaction du premier ordre) = ln;—X = kt

Tl = kt

= 1
In—-=14

a

e Sin=2= t,=kat >kt=—+ 1= kat=-+-1=¢,=1_1
a—Xx a a—Xx a o

1
(a—x)2

e Sin= 3:>kt——[ ——]t,—kat:>t,3——

(a-x)2 1]

18



Chapitre I Réaction Chimique Homogene

St =l -1= s =iE -1 = 265 =51

On dresse un tableau contenant les différentes valeurs de a ou 0 < a < 1 et pour la
détermination de 1’ordre de la réaction, on trace le graphe o = f (In £), on obtient donc quatre
courbes théoriques.
D’un autre coté, on trace le graphe o = f (Int) et par superposition au graphe théorique, on
pourra déterminer I’ordre de la réaction.
Par exemple :

e Sin=1=t=kt=Int=Ink+Int

e Sin=2=t=kat=Int=Inka+Int

5 B8 BB
LI T
S = N W

v

T ] > Int Int

t = ka" 't — Superposition— n

Figure 1.10 : Détermination de 1’ordre de réaction par méthode de Powell

19
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Chapitre 11 Réactions Complexes

II.1 Introduction

Il existe trois groupes de réactions complexes :
e Réactions opposés ou réversibles
e Réactions paralleles
e Réactions successives

I1.2 Réactions opposés

Considérons la réaction suivante :

A
aA+bB:_> cC+dD
A
—, 1d[A] 1d[B]
177374t b dt
i - 1dl€l _1dID]
7 ¢ dt ~ d dt

V; = k,[A]?[B]
V; = k_4[C]°[D]¢
a Peéquilibre: V; = V; = ky[A]*[B]” = k_4[C][D]¢ = Foors ==

d’équilibre.

I1.2.1 Réaction du premier ordre

Soit la réaction suivante :

Ky
AZ B
k4
at=0 a b
at a-x b+x
a I’équilibre a— X b+ X
d(a—x) dx
V1:k1(a—X)=—T=a

d(b+x) dx
dt  dt

v, — Vo1 = k(@ —x)—k_; (b + x), v est la vitesse quelque soit t

V_1 = k_l(b + X) =+

al’équilibre : v=0=v; =v_;

kl(a - Xoo)_k—l(b + Xoo) =0

20
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Chapitre 11 Réactions Complexes

i@ = %) =k 4 (b + X)) =k = T & = k@ -0k T2 (b + %)
e Sib=0([Blo=0)
V=E=k1(a x)—k_, === Xeo %
dt b+Xeo
I1.2.2 Réaction d’ordre 2
k,
Ai+tA > Bi+B:
k_p
at=0 a a 0 0
at a—

a I’équilibre

v =K;[A1] [A;] —k_[B1] [B] = v =ky(a—x)? —k_, x?

_ 2
Iéquilibre : v=0= v=Kk,(a—X,)* —k_, X,2=0 =>k_, = kz(é)l( Xzoo)
dX kZ (a Xoo)2
v=—=k,(a—x)? - 2
dt 2( ) Xooz
Apres I’intégration, on obtient :
_ % _ a (2Xxo—a) _ aXoo _ _ _
=% k, TxZ Xoo )[ZX ] v=k(a—x)(b—x)
avec: k = kZM, =X €tb = —=—
2X°o—a
_ Xeo x(a—2X) + aXxo
- 2k; a (a—X) = a(Xoo—X)
dx k(X ) aXe
(T W =2
La courbe de vitesse obtenue est une parabole : Xeo Z;Xfa
dx
dat A

Xy

Figure IL.1 : La courbe de vitesse

21



Chapitre 11 Réactions Complexes

I1.2.3 Réaction d’ordre 2 opposée a une réaction d’ordre 2

k_q
Al + Az Z B
k,
at=0 a a 0
at a—X a—-x X
a I’équilibre a—Xpa—-Xo X

dx 5
a=k2(a—x) _k_1 X

a Péquilibre : <= 0= ky(a — X2)* —K_g Xeo =0
k2 (a - Xoo)2
ko, =22 2w/
dx _ a2 kp(@Xw)? dx _ oz (amXe)?
= k,(a —x) e i k,[(a —x) . X]

Apres I’intégration on obtient :

. Xoo X (@? — Xo X)
= n
kz (az — Xooz) a? (Xoo - X)

I1.3 Réactions paralléles

Dans ces réactions paralleles, on distingue deux types de réactions :

e Réactions jumelles :

C C

e n
A\ AB\

D D

e Réactions concurrentes :
C

"
o
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I1.3.1 Réactions jumelles

Soit la réaction globale suivante :

D (2)
A B C D
at=0 a b 0 0
at a-x b-x y z [x=y+Z]

dx dy N dz

dt  dt dt

% =k(a—x)™ (b —x)", met n: ordres partiels
% = k'(a - x)m' (b— x)“y, m'’ et n’ : ordres partiels

dx , , ,
a=k(a—x)m b—x)"+k(@=—x)™ (b—x)"

Pour résoudre ces équations, il suffit de calculer : 1—3: =7?
dy
dy dt k(a—x)™ (b —x)"
dx % T k@-x)™(b-x)"+k'(@a—x)™ (b—x)"
t

Donc, on détermine le rapport des deux constantes de vitesse :

dy k

dx  @=x)" (b—x"
K+ kK @=om(b=xr

. Sim#m'etn#n} m+n=a

a=b m'+n'=f
dy k B k
dx (a—-x)m*+  k+k(a—x)B«
k+k @=
dy 1
dx

1 +%(a—x)3‘“

Supposons que : B—a =1 et k;z r

23
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dx
1+r(a—x)

ﬂ _ 1 dx dx

dx - 1+r(a—x) dy - 1+r(a—-x) == dy - 1+r(a—x)
D’ou:

= [dy=J

dx _ 3 _du
y_fl_l_r(a_x),OIlpOSG.u—1+I‘(a-x) :du__rdx - dX— ;

y=[-%= —%lnu+Cste ﬁy=—%1n[1+ r(a—x)] +Cste

ru
ax=0,y=0= Cste =%ln(1+ ra)
D’ou:

1 1
y = —;ln[1+ r(a—x)] +;1n(1+ ra)

e Déterminationde k et k' :
Tangente a 1’origine :
dy 1 -r 1

dx r r[1+r(a—x)]=1+r(a—x)

x=0= pente = = 1 r—g
p T 14ra’ K

a : concentration initiale

y2
Y1
0 X1 X2 X
e Supposons que : m=m’'etn=n'
dy k(a—x)™ (b—x)" dy k 1

= 7 = — = — =
dx  k(a-x)™ (b—x)"+K (a—x)™ (b—x)™ dx ~ k+K  1+4r

e Supposonsque:pP=2eta=1,r = %

ax _ _ (4 — x)2 — [ @m0
= K@=0+K@=9? =kt =Inmyes
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11.3.2 Réactions concurrentes

+B K C@)
A< X=y+z
+B , D@
at=0 A BB CD
a b b
a I’équilibre a-x y z
e Suivant C (y) :
d
Y~ k@-x"(b-y)" N | |
dz = i k(@a—x)"(b—y)™+k'(a—x)" (b’ —z)™
Tl k'(a—x)" (b’ —z)™

gzk a—x)“"“lﬂ
dz k' (b’ — z)m'

1. Premiercas:n=n'etm=m'=1

dy k b-y dy k dz
_= — = = —
dz k'b'-z b-y k'b/-z

fﬂ_k dz

K ;L
i Wl = —In(b —y) + cste = —ZIn(b’ —2)

at=0=y=0etz=0

—Inb + cste = —Elnb’ = cste = —%lnb’ + Inb

k k
—In(b —y) +Elnb’ +Inb = —Eln(b’ —7)

In(b —y) — & Inb’ + Inb = £In(b’ —2) = [m% = Ein ]

—Z
2. Deuxiémecas:n=n'etm=m'=2

d k (b-—y)? d k dz 1 k 1
dy _ k (b-y) y = = — 4 cste = ———
dz k' (b'-2)? (b—y)2 k' (b'-2)2 b-y k' b’'—z
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at=0—-oy=0etz=0

+1+cste=+5,l,=>cste=5,l,—1

b k b kb b

1 k1 1 k 1

v T Y 5 WD

b-y  kK'b b Kk'b-z

< 1 1) k( 1 1)

b—y b/ KkK\b -z b

I1.4 Réactions successives
ki ky
A—-B—-C

at=0 a 0 0

at a-xy z telque:x=y+z

AU = gy [A] = — T = K de = — In[A] = Kt + cste

t=0= [A] = [A], = —In[A] = k;t — In[A], = In2e =kt

[A]
. [Alo _ kit — kqt — kit
Ou.ﬁ—e 1" = [A] = [A]jeftt > a—x=ae“
B: L8 = i, [A] — Kk, [B] = kjae ™t — Ky et x =y + -
“Tdt = K4 2 =Kqae 2y ELX=Yy Z:>y X—Z
d[C d d d -
C:%:kz[B],d_i:kzy:d_i:kz(X_Z):kzx_kzz:)d_i‘l‘kzz:kza(l_eklt)

Résolution de I’équation différentielle : F= f{t)

dz -
G tkz=0= z=Fe kat

dz _dF _ _ _ kot AF _ _

— = — = e Rl k,Fe ket = e7Ket(—= - k,F) + k,Fe~Xt = k,a(1 — ek1t)
dt  dt dt

D’ou:

1.t dF _ _ _1.p dF _
e kat - — koFe kot 4 k,Fe~ket = 0 = ekt G- ka(l—e katy

% = k,a (1 — e kit)eket = k,a(eket — e~(kika)t)
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La résolution de cette équation donne :

Ky (e _ Ky
F=a [ekzt + —2— e~(ka=k)t 4 cste] = 7 = ae Kzt [ekzt + —2— g~(ka-k2)t 4 cste]
ki-k, ki—-k3

— (kg -k
7 = Fe—kzt = 7 = ae—kzt [ekzt + ke (kg 2)t+(k1_k2)55te]
ki-k;

_ k, e~ (ka-k2)ty ¢/ k
7 = ae kzt[ek2t+2—] = z=a[1+ 2

e_klt e+k2t e—kzt + C’ e—kzt]

ki-ka ki—ka
kze—klt e+k2t e—kzt + C’ e_th] [ kze—klt + C’ e_th]
z=all =z=all
a[ + K-y ajl+ Ky -k,

c'=?

\ ky+ C’

At=0—>2z=0=0= (1+k2 ) )et ¢ =—k

1—R2

Donc:z=a[1+

kze_klt +k1 e_kz t]
ki-kz

Y=X—Z=a(1—e‘k1t)—a[1+

kz e_klt +k1 e_kz t]
ki-kz

y=x—z=all—et -1

ke kit 4k, e7ket
ky — k;

[—k,e7kit 4 ke Kt — k, e7Kat 4k, e‘kztl

k, — k,
[A]
af [C]
[B] Max |-
'; Bl
| [A]
0 — > (1)

Figure I1.2 : Graphe : [A] = f(t) d’une réaction successive

Maximum pour le corps B — ([B] Max, tMax)

B =y, il faut que : %=O
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_ _aky (e—kzt_ e_klt)

i

dy ak,

—=——(-k e_kzt + k e_klt

dt k1 - k2 ( 2 1 )

d _ - — -

d_%c, =0= —k,e KotMax k,e KitMax = () = k,e KotMax — +k e K1 tMax
-k ky

k2 e~ K1tMax lnH

= =t =
K, e—K2tMax Max =™ .k,

[B] max sera calculé en remplagant t par tmax

[B] Max = ?
d[B] k ki _—
? = O = k1 [A] = kZ [B]Max = [B]Max = k_lz [A] = [B]Max = aée kltMax
lnll((—2
_ ki kg —1:
=>[B]Max_ak2e 271
kl K kklk
k _imke Tk, =k k InS1yka—kq
= [B]Max —161 e lnkl e :—161 e(nkz)
K K,
Kk
— B _1 (_1) 27 R
[ Max kz a kz
Ky \Foe
1 \kz2—kq
= [B]Max =a (k_> 1
2
K kq + kg —kq
1 ka—Kk;q
= [Bluax = a (1)
2
9!
k]_ kz—k1
= [Bluax = a (1)
2
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Chapitre III Nature des Réactions Elémentaires

I11.1 Influence de la température sur la vitesse de la réaction

Soit la réaction :

A+B+C+....—»I+]J+K+....
— a By
v=kCyC;C¢..
a, B, ¥..... : Ordres partiels de la réaction
e Sia=p=1
A+B—-C+D

at? = v, = ky[A] [B]

v =k [A] [B] ﬁ{ at) = v, = k,[A] [B]

Arrhenius a montré que la constante k varie exponentiellement :

Ea
k=Ae kr (A : facteur de fréquence)

Dans notre cas :

Ea
A=ko= k = k, e” &kt

Si on trace le profile énergétique de la réaction :

» Coordonnée de réaction

Figure IIL.1 : Profile énergétique de la réaction (E, = f{(Coordonnée de réaction))
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Pour déterminer 1’énergie d’activation E., on fait plusieurs manipulations a différentes
températures et on trace la courbe Lnk = f(1/t).

_Ea Ea
k=kqe kTﬁLnk—lnko—E

Lnk a

E
Pente :m=—-=2
KT

- k =2 Cal/mol.K°

Ou en Joule

v

1/t

Figure II1.2 : Détermination de 1’énergie d’activation E, a partir de la courbe Lnk = f{(1/t)

II1.2 Théorie des collisions
II1.2.1 Influence des concentrations

Soit la réaction en phase gazeuse:

H,+Br - HBr+ H’

Supposant que ces molécules ou atomes sont sphériques :
Br’ = rayonr;

= Il n’ya pas de collision lorsque : r1 + r2 = r (choc entre les deux

molécules
H> = rayon )

ClexCe

Br H»

Si on veut savoir le nombre de collision (de choc), on les détermine dans un volume V en

cm’® par unité de temps.
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2
r=ri+n

I

U/
Calculons le nombre de molécules de H, dans un volume V en cm® pendant une seconde.
Supposant que les molécules se déplacent avec une vitesse vm. Pendant une seconde, la

distance parcourue (X) sera : X = Vi . t

nH,=7?
THp [H,INV

ny 2
H,| = 2 =N —p =
[H,] v V Hy 1000

1000 1000

' ) [Hz] N m r?

V : volume du cylindre (7 r*vm) = ny, = 1000 VM

Pour avoir le nombre de collision total par rapport au nombre total d’atome de Br :

Z =ny,np;.

ngp. =7 [Br] = % =§ (V en litre)
2
SiV=1L = [Br] =£=>Z=WN[BP]
N? mriv
Z=—"—"[H,] [Br]

1000
Z : nombre de collision par seconde relatif au nombre de molécules.

— N7V 1y 1 [Br] = k[H,] [Br], avec k = X5 Ym

Z
V==
N 1000 1000

z . .. o
i la vitesse de collision par unité de temps.

On remarque qu’il y’a une influence des concentrations dans les vitesses de collision.
Pratiquement les résultats trouvés de la vitesse sont toujours inférieurs a ceux de la théorie :
Vitesse pratique < vitesse théorique
L’explication revient au faite que :

e E, est satisfaisante

e Pas d’encombrement stérique (facteur stérique)
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Exemple: CH3- CHBr- CHz- CH3 + OH™ — CH3- CHOH - CH»- CH3

w |
L’attaque de OH™ du coté opposé a Br — choc efficace
S1 OH" attaque du coté du Br — choc inefficace

e Facteur stérique

Généralement les molécules ne sont pas sphériques, de ce faite on introduit un facteur P,

appelé facteur ’HINSHELWOOD.
0<P<I1

molécule sphérique molécule non sphérique

Z=k[A] [B] Z' =Kk'[A] [B]
Z'P=17
Ou généralement :

v=PZ etv=Z
N
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II1.3 Théorie du complexe activé
Soit deux molécules A et B qui donnent des produits C et D, le passage de A + B vers C + D

ne se fait pas directement, il passe par état de transition ou intermédiaire.

A+B & {A-B}*—>C+D

Ep 4 {A—B}*

» Coordonnée de réaction

Figure I11.3 : Profile énergétique du complexe activé (E, = f(Coordonnée de réaction))

+ _ l(a-B}*]
[A] [B]

— Cette théorie du complexe activé est appelée théorie d’Eyring

II1.3.1 Calcul de vitesse

v=m [{A—-B}7]

m: Constante de vitesse du complexe active.
v =m K*[A][B] = k [A] [B]

Avec k = m K*

RT Ly . . . .y
m= S (m est calculée a partir de la mécanique statistique)

R
— = kg : Constante de Boltzmann

R : constante des gaz parfaits }
=

N : nombre d’Avogadro
T : température

h : constante de Planck

Dot m = kg, donc k = kg K*
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Pour qu’une réaction chimique se fasse, il faut que AG* < 0

AG*

AG* = —RT InK* = K* = e RT et AG* = AH* — TAS*

_AH*  AS* AS*  AH* _ AH*
D’ou:K* =e RT e R = k= kg e R e Rt = k=Kkoe R

)

ko

AH*
RT

A différentes températures, on trace donc : Ink = f(%) = Ink =1Ink, —

*

. . AH
On obtient une droite avec une pente — T

et d’ordonnée a I’origine In ky, :

Lnk

In k,
*
Tga Tgo = pente = — A;T
g
. T
Figure I11.4 : Graphe Ink = f(;)
_aH* T AS® _aH*
k =kye RT :kBHe R @ RT
I11.3.2 Relation entre AH” et E,
a) Réaction en solution
AH? = E, - RT
b) Réaction en phase gazeuse
AH? = E, —nRT
AS* Ea AS* Ea Ea ASF

22 =24 T 22 o 2a Y T =2
k=kBHe R e RTen=kBHe“e R e RT = Ae RT, avec A = kBHe“e R
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On trace Ink = f(%) = la pente — % et d’ordonnée a ’origine LnA

En phase liquide = n=1
Lnk

A

LnA

- —_ FEa
Tga Tgo = pente = —

v

e

Figure IILS : Graphe Ink = f(%)

I11.4 Théorie de Lindeman
Soit une réaction de vitesse v =k [A], la réaction peut étre du premier ou du deuxi¢me ordre

par influence de la pression.

A —] ’O O collision, donc choc entre molécules — Activation
\O K]
O A+A—A+A

K-
O O A+ A — A+ A « désactivation oil A — Produit

Ces réactions peuvent se mettre sous la forme :

Ky
A+AZ A +A
K-1

A" + — Produit

La durée de vie de A" est trés petite, car sa concentration est trés faible. Dans ce cas, la

molécule active A" se forme et disparait rapidement, donc sa vitesse s’annule :

var =0 ou L=

d[Aa* * *

=k [A]2 — kg [A][A] — ko[A"]

d[A* * * *

2 = 0 = Ky [A]2 = ko4 [A][A] - Ko [A7] = 0 = Ky [A]? = [A] (k4 [A] + k)

35



Chapitre III Nature des Réactions Elémentaires

*1 kl[A]Z
= [A ] B k_q[A]+k;
N e o , ) . .
Lorsque i 0, [A*] est trés faible, on dit qu’on a un état stationnaire ou encore principe

dt

de Bodenstein.

o Sik<<ki[A] - [A]=1[4]

-1
o Sik>>ki[A] - [A] = 2[A]

2

Ep
A A*
A+A
roduit

»
»

Coordonnée de Réaction

Figure II1.6: Profil énergétique Ep = f(coordonnée de réaction)
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Chapitre IV Application de 1’¢tat Stationnaire Réaction en Chaine

IV.1 Méthode d’approximation

IV.1.1 Principe de I’étape déterminante

Dans un systéme réactionnel, en portant plusieurs résumés d’étapes successives, il peut arrive
qu’une étape présente une vitesse beaucoup plus faible que les autres. Cette étape impose sa

vitesse a I’ensemble du systéme, elle est dite étape déterminante.

Exemple :
K
A+ B & C rapide
K.
C—D lente
K
dp] _

0 k,[C] (Etape déterminante de vitesse)

IV.1.2 Principe de I’étape stationnaire

L’intermédiaire x mise en jeux dans une réaction disparait aussi vite qui se produit.

On peut écrire % = 0 (x : intermédiaire)

IV.2 Réactions complexes

IV.2.1 Réaction par stade

Réaction par stade, est une réaction qui se produit par un nombre limité de réaction
¢lémentaire. La réaction prend fin quand toutes les réactions intermédiaires se sont effectives.

Exemple :

K,
2N20(s) — 4NO2 + O

Le mécanisme: K,

N>0<+= NO, + NO5
K

K>
NO3* + NO2 — NO + NO; + O3 (lente)

Ks
NO + N2;05 — 3NO»

K4
2N20s5 — 4NO;z + O3

. , qe - dx
NO; = x: intermédiaire, pri 0
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v = k,[NO3][NO,]

d[NO3]
dt

_ _ L1 . _ .1 _ ki[N20s]
= k;[N,05] — k_1[NO,][NO3] — k,[NO3][NO,] = 0 = [NO3] = ko1 +k, [INO,

v = k,[NO3][NO,] (Etape lente)

k1[N;05

v =Kk, ] (la réaction du premier ordre par rapport a N>Os)
[k-1+kz ]

IV.2.2 Réaction en chaine

Dans ce cas, il s’agit du processus au cours du quelle il y’a régénération d’une ou plusieurs
especes intermédiaires appelées centre actif :

Régénération d’especes intermédiaires : centres actifs

Les étapes d’une réaction en chaine sont :

a) Initiation
C’est la réaction de centre actif sous I’effet de la lumiere ou de la température.

Exemple :
ho

Br, — Br- + Br- (Effet photochimique hv)
Br;+M—Br'+Br-+M
L’influence de la lumicre est appelée effet photochimique.

b) Propagation
Les réactions de propagation peuvent faire apparaitre un ou plusieurs groupements actifs qui
réagissent a leurs tours.
Exemples : Synthése de HC1
H; + Cl, — 2HCI

ho
Cl, — 2Cl" (Initiation)

Cl'+H.— HClI+H"-

—» Propagation
H"+CL — HCI+Cl*

Cl'+Cl"' —» Cbh

_>
H'+H: — H } Rupture
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¢) Rupture
C’est la combinaison de centre actif pour donner une molécule stable.

Exemple :

Br-+Br-— Bn,

- Exemple de réaction en chaine : Synthése de HBr

Donner I’expression de la vitesse de la formation de HBr (—d[zfr])

Bro+M —-2Br-+M ki
Br-+H; — HBr+H* k> (propagation)
H'+ HBr — H:+ Br- k3 (propagation)
H'+ Bro — HBr + Br* k4 (propagation)

2Br+M —-Brn+M k5

S = Ko [Br[H,] — ks [HI[HBr] + Ky[HI[Bra).. oo (1)
] — K [Br[Ha] — ks [HI[HBr] = Ky [HIBra] oo @)
% = 2k, [Br,][M] — k,[Br][H,] + ks[H'][HBr] + k4 [H][Br,] — 2ks [Br]2[M]......... 3)

1

(2)+(3) = 20, [Br]MI[1 - 2ks [Br*[M]] = 0 = [Br] = (£ [Br,J:

(1) - (2) = T2 = 2k, [H][Br,]

N[
N[

k(i )? [BraJ2 [H,]
ka[Br1[Ha] = [H](ks[HBr] + K, [Bro]) = [H] = — ST

1
ki \2 1 k1\2 3
d[HBr] _ 2kyley (L) [Bra)Z [Ho)iBro] _, diHBr] _ 2Kk (31)° [Bra ]2 [Hg)
dt k3 [HBr]+ky4[Br;] dt k3 [HBr]+Kk,[Br,]

=

Cette réaction n’a pas d’ordre
Conclusion :

e Réaction par stade — Plusieurs étapes (ordre défini),

e Réaction en chaine — Création de centres actifs (x°) (ordre non défini)
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Chapitre V Catalyse

V.1 Définition
Un catalyseur est une substance qui augmente la vitesse d’une réaction et reste inchangé en

fin de la réaction. Le catalyseur diminue I’énergie d’activation de la réaction.

Ep

ﬂk

Sans catalyseur (E1)
E> <E;

Avec catalyseur (E>)
EF

> Coordonnée de la Réaction
Figure V.1 : Profil énergétique Ep = f{(Coordonnée) avec ou sans catalyseur
V.2 Catalyseur homogéne
Dans ce cas, on a plusieurs exemples :
» Catalyseur acido-basique
» Catalyseur d’oxydo-réduction
» Auto catalyse

» Catalyse enzymatique

V.2.1 Catalyse acido-basique
Dans ce cas, il y’a intervention des ions H".
e Exemplel: Déshydratation d’un alcool.

H+
CH;CH;0H — CH,=CH; + H>O

e Exemple2: hydrolyse du saccharose en milieu H'.

H+
Ci2H2011 < Glucose + Fructose
Substrat (S)
On observe dans ce cas deux types de réactions.

Le catalyseur acide (HA) agit avec le substrat (Ci12H22011) pour donner un équilibre instantané

suivi d’une réaction lente.
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a) Mécanisme

Ki (1) ka
S+HA & SH'+ A" — Produit
K.(2)
vy = kq[S][HA]
(1) — réaction rapide — =
v_, = k_,[SH*][A"]
P
_ —[5[2][3{[2 I _ kk—_ll (Constante d’équilibre)
o _ d[Produit] _  d[S] _ +1 = 1. Ka [SI[HA]
(2) = réaction lente = v = T a  Ta ko [SHY] =k, k_; [A7]

— v = kSl
[A7]

Avec k =k, kk—1
-1

b) Deuxiéme type de réaction
Ki
S + HA — SH" (lente)

K
SH" — Produit (rapide)
__d[Produit] _ _@ _
v = derodutd _ I8 _ g [g)[hia]
¢) Cas général
HA;
HA2 k]
S+<{ . — SH' (lente)

HA;

K>

SH' — Produit (rapide)

d[Produit] d[S]

v= o T ky [SI[[HA,] + [HA,] + -+ + [HA{]]
v=dterodut 98y s ma

i=1

Dans ce cas on a une catalyse acide générale.
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V.2.2 Réactions auto-catalytiques
Exemple 1: réduction de KMNOj4 par H2SO4 en milieu H'.
2MnOys + 5C,04% +16H" — 2Mn** + 10CO, + 8H20
Dans ce type de réaction les H" ne jouent pas le role de catalyseur, mais se sont les Mn*" qui

catalysent la réaction

)

Réaction auto catalytique

, U (temps)

Figure V.2 : Variation de la concentration de Mn** au cours du temps
Exemple 2 : hydrolyse des esters en milieu acide.

0 H*
HCF + H,0 &= HCOOH + CH3;CH,OH
™\ O-CH,-CH;"

V.2.3 Catalyse enzymatique
Toutes les réactions métaboliques sont catalysées par des enzymes. Les enzymes sont des
protéines de masses moléculaires trés élevées (les enzymes sont des macro-molécules).

Chaque enzyme est spécifique d’un type de réaction, on distingue deux types de réactions :

K, K>
E+S<®  ES*— Produit +E
K-1
at=0 Eo S 0 0 0
at#0 E S ES* Produit E

[Eo] =[E] + [ES7]

d[Produit] d[S]
vEv=———— =4 = k,[ES”]

d[ES¥]

a =V

Appliquons 1’état stationnaire :
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d[ES*]

—— =k [E][S] — k_;[ES*] — k,[ES*] = 0 =

kq ([Eo] — [ES*DIS] — k4 [ES*] — k,[ES*] =0 =

kq [Eol[S] — ky [ES*][S] — k_; [ES*] — k,[ES*] = 0 =

k
ks [Eol[S] = [ES*1ka[S]+ K-y + ky) = [ES*] = 0> -

k1 [Eo][S] — ky[Eo][S]
[S]+k_1+k> [s]+k—11(_+k2
1

v = kz[ESi] = k2 K
1

K_1+k . .
On pose: % = ky (constante de Michaelis — Menten)
1

s o _ kalEol[S]
Dou:v = —[S]+kM
e Siky << [S] = v =Kk,[Ey] — ordre 0

e Siky>>[S]= V=@[S]—>ordrel
M

a) Détermination de la constante Kv

I1 existe deux cas pour déterminer la constante kv :

e Le premier cas : on trace le graphe% = f([S]™H)

_kz[Eo][S]:l_ [Sl+km _ 1 km 1
[S]+km v kz[Eo][S] k2[Eo] ~ kz[Eo] [S]
1
V A
_ . _ kv _ km
T80 =M =kl = ¥m
—
} K [Eo]
1
m >

—
%)
—

Figure V.3 : Graphe % = f([S]™)
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e Le deuxiéme cas : on trace le graphe v = f (é)

On obtient une droite décroissante y=ax + b :

v

~
<

N—

]

Figure V.4 : Graphe v = f (é)
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Chapitre VI Cinétique de Réaction par Conductimétrie et Polarimétrie

VI.1 Conductimétrie

— N

Surfaces

Electrode (noir de platine) | Electrodes
Pt Pt Distance de |

V =E =R I — La solution comprise étre les deux ¢électrodes sont considérées comme une
résistance.
Par analogie a la conductivité des matériaux, on peut €écrire :

R : résistance

-
I
©

p : résistivité

wnl|—

I: longueur et S la surface
En pratique, on détermine la conductance ou la conductivité de la solution.

A: conductivité spécifique

=Ak k : constante de cellule en cm

: conductance (Q!) ou siemens

1
1 —_—

r==R @ 1em )
° T

VI.1.1 Conductivité équivalente

Il existe une relation entre A et C [ | de la solution de la fagon suivante :

A = 1000 A
N C

A : conductivité équivalente
C : concentration en mol™. 1

[A]: Q" t.cm™1. mol 1.1
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A partir de la conductivité équivalente (A), on définit aussi la conductivité équivalente limite,

c'est-a-dire a dilution infinie (C— o0) par la relation suivante :
A=Ay —AVC=A,—AVC,

Ay = Ay : Conductivité équivalente limite

A : constante qui dépend de la température et de I’¢lectrolyte.

Le graphe : A=f(/C)

A{; (1) électrolyte fort (KCI, NaCl)

N (2) électrolyte moyennement faible (Na>SO4, ZnSO4)
(3) électrolyte faible

Figure VL1 : Graphe A =f(/C)

Pour les ¢lectrolytes faibles, il suffit de tracer le graphe : A =f (v Ca )

Aa

3

»
»

VCa

Figure V1.2 : Graphe A = f (vCa )
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VI.1.2 Loi d’additivité de Kohlrausch

Dans un électrolyte, il faut toujours considérer la mobilité des ions. La mobilité des molécules
est faible par rapport a celle des ions.

On peut écrire :

Ny = Ny+ + A}~

Agﬁ et A%- : conductivités équivalentes ioniques.

g =20+ + 8-

Tableau VI.1 : Conductivités équivalentes ioniques de quelques ions

Cations A% Anions A
H* 349,8 OH 197,6
Na® 50,11 Cr 76,34
K 73,52 NOy 71,44
Ag® 61,92 CH3;COO° 40,90
I 76,80
Exemple 1 :

Ao = A% + AQy = 3498 + 197,6 = 547,4
Exemple 2 :
Ay, coon = A+ + At coo- = 390,7

Exemple 3 :
HCI + NaOH — Na“,CI' + H,O

PR

VI.1.3 Cinétique d’une réaction
Exemple : Saponification de I’acétate d’éthyle.
CH3COOC:Hs + Na*", OH" — CH3COO", Na* + C,HsOH
= CH3COOC:Hs + OH" — CH3COO" + C:HsOH

Na" Na'
at=0 a a 0 0
at#0 a—x a—xXx X X
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vek@-xr=—t@T® _d&_ | dx ot 1ok
dt dt  (a—x)? a—x a

aa_(i;);)=a(ax_x)=ktﬁa—:(=kat=kt avecK=ka

CH3COOC,Hs + Na" + OH  — CH3COO + Na" + C,HsOH
at=0 a a a 0 0 0
at#0 a—x a—X a—Xx X X X
ato X—a
A=1000)\=>7\ ﬂﬁ10002\=CA

C ~ 1000

at=0:

1000 }\0 =a ANa+ + a AOH_

at£0:

1000 }\t = (a — X) ANa+ + (a—X) AOH_ + X ACH3COO_ +x ANa+

1000 Ay = a Aya+ + (a—X) Agy- +X Ach,co0-

Atow:

1000 Ao = X Ana+ + X Ach,co0-

10002y — 1000 A, = @ Ana+ + @ Ao~ — X Ana+ — X Ach,co0-

1000 At — 1000 7\00 =a ANa+ + (a—X) AOH_ + X ACHgCOO_ —X ANa+ — X ACH3COO_

1000 A, — 1000 A, = (@ — %) Ayg+ + (@—X) Agy-
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étwﬁx_)a

1000 (AO - AOO) =a ANa+ + a AOH— —a ANa+ - aACH3COO—

1000 (A9 — Ae) = a (Aon- — Acnscoo-)

1000 A, — 1000 A, = (a — x) Ana+ + (a—X) Aon-

Trouver :

A — Ao =7
A —Ap =7
A — A =7

(1)....1000 (A — A,) = a (Aon- — Ach,coo-)

(2)....1000 (A; — Ap) = (@ —x) A+ + (@—X) Agu-
(3) 1000 ()\0 — )\t) =X (AOH_ — ACH3C00_)

On sait que :

=kt

a—Xx
En fonction de (Ay, A; et Ap)

1000 (A — A)

)
X A
1000 (Ag — As
_, _ 1000 G ~ A)
A
D’ou:
1000 ((Ag — Ao —Ap +Ay) 1000
a—Xx= A = A O\t - }‘00)
X }\0—}\1; _ 7\0—}\1; _
il vy Kt = i = Kt
AvecK=ka

K : Constante de vitesse apparente et k: Constante de vitesse observé.

Pour déterminer K, on trace le graphe A = f (Ao — A/t)
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V1.2 Polarimétrie
VI1.2.1 Généralité
Pouvoir rotatoire ou activité optique = la présence obligatoire de carbone asymétrique (C”).
Le pouvoir rotatoire existe surtout chez les molécules organiques possédant un C'en

particulier les sucres, les acides aminés et les stéroides.

Ry

R4

V1.2.2 Définition de I’angle de rotation
Soit a : I’angle rotatoire ou activité optique.
I: longueur du trajet de la lumiére polarisée.

C : concentration

Solution

[—— C

Polarisation I

v

On peut écrire la relation suivante, appelé loi de Biot.
a=+(a).l.C
o : pouvoir rotatoire spécifique (+ ou -)
1 : longueur en dm
C : Concentration massique en g/ml
e Sioa>0= composé dextrogyre
e Sia<0= composé lévogyre

e Sion ale mélange (dextrogyre + l1évogyre) = un mélange dit racémique.
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Exemple : Saccharose D+
VI1.2.3 Cinétique d’une réaction
Exemple : hydrolyse acide du saccharose

H+
Saccharose + H»O — Fructose + Glucose

H+
Ci12H22011 + H2O — 2C6H1206 [Fructose + Glucose]
at=0 a 0 0
at#0 a—x X X
d(a—x)
= Kew@-%)
dx

= Frie k[H;0*][a—x] = In = k[H;0*]t = Kexpt

Exprimons cette relation en fonction de o, oo et o :

H+
Saccharose + H,O — Fructose + Glucose
at=0 a 0 0
at#0 a—x X X
a two X—a Aa—>Xeo a— Xe

at=0= ay = (ag)la
at£0= o = (ag) 1 (@a—x) + (ap)lx+ (ag) I x
At=0= 0, = (ap)la+ (ag)la

ag — o = (ag) 1 x — 1 x(ap + ag) =1x(ag — ap — ag)

0g— Qoo do—Cqoo

0y — 0, = lalag —ap — a a=—"—"- In——=

0 @ (s F ¢) 1 (as—afp—ag) A—eo
e e

— _ Ot —UAoo At— Ao

0 — 0y =1 (a—x)(ag — ag — Qg) A= X = In po——
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Pour déterminer la constante de vitesse expérimentale, on trace le graphe Ln (o — 00) = £ (t).
On obtient une droite décroissante.

M = tga = - Kexp

Ordonné a I’origine : Ln (00 — 0)

Ln (o — o),

»

Ln (ao — aoo)

> t (temps)

Figure VL.3 : Graphe Ln (0 — o) = (1)
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Partie 11 Exercices

1I.1 Exercices
I1.1.1 Exercice n’1

Lorsqu’on étudie, a 48 °C, la réaction de décomposition du chlorure de benzéne diazonium :

CeHsN,Cl — C¢HsCl1+ H»

On trouve que le réactif est a moitié décomposé au bout de 16,4 min, quelle que soit sa
concentration initiale.

a) Ordre de la réaction — Expliquer ?

b) Constante de vitesse k —Unité.

c) Au bout de combien de temps le réactif est-il décomposé a 80 % ?

I1.1.2 Exercice n2

Le gaz azométhane se décompose suivant une réaction d’ordre 1 :

H3;C-N=N-CH3 — C>Hg + N»

A 287 °C, on mesure la pression initiale Po = 160 mm Hg, et la pression totale au bout de t =
100 secondes P = 161,6 mm Hg.

Calculer les pressions partielles des produits obtenus ?

I1.1.3 Exercice n°3
On introduit 0,01 mole de soude et 0,01 mole d’un ester soluble, I’acétate de méthyle dans un

litre d’eau a 27 °C. Sachant que la réaction :

CH;COOCH;3 + OH™ — CH3COO" + CH30H
est d’un ordre égal a 2 et qu’au bout de 2 heures, les ¥ de I’ester sont saponifiés, calculer la
constante de vitesse et le temps de demi- réaction ;

La vitesse de la réaction est multipliée par 4 lorsqu’on passe de 27 °C a 127 °C. Calculer le

temps de demi-réaction a 127 °C ainsi que 1’énergie d’activation.
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I1.1.4 Exercice n’4
La réaction A — B, a la constante de vitesse k = 0,01 Lmole!.s™ a 100 °C et k = 2x(0,01)
L.mole™.s™ 4200 °C.

a) Quel est 'ordre de cette réaction ?

b) Etablir la relation liant le temps aux concentrations

c) Etablir la relation donnant le temps de demi-réaction ?

d) Calculer I’énergie d’activation ?

I1.1.5 Exercice n’5
Montrer que pour une réaction réversible d’ordre 1, le temps t s’exprime par la relation
suivante :

1 L Xeo
Kk, + Kk, nxoo—x

t

Exprimer la constante d’équilibre de la réaction A €2 B en fonction de a, X et Xo.

I1.1.6 Exercice n’6
Soit la réaction suivante :
C¢HsNH, — C,Hy + NHj3

A T =500 °C et Pp = 55 mm Hg, on reléve a différentes périodes les variations de pression AP

(mm Hg) :
t (min) 1 2 4 8 10 20 30 40
AP 5 9 17 29 34 47 52 23,5

Déterminer ’ordre de la réaction ?

I1.1.7 Exercice n’7

H+
Soit la réaction de décomposition : NO2NH2 — N2O + H,O0
On mesure a T =298 %, P = 1 atm, Vn,0 dégagé.

On dissout donc 0,0503 gr de nitramide dans 1litre de solution, on obtient :

t(min) [0 100 150 200 300 400 640 1350 1484

Vn,oml | 0 1,64 2,37 3,15 4,59 6,40 8,32 13,42 | 17,77
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a) A quel volume de N2O correspondrait la décomposition totale de NO>NHo.
b) Tracer la courbe V = f(t) et indiquer les volumes aux temps : ti2, tis3,ti/4.
c) Déterminer I’ordre de la réaction.

d) Donner la constante de vitesse k — Unités.

11.1.8 Exercice n’8

L’acide ¥-hydroxybutyrique se transforme en salactone (L) :

HOCH,CH,CH,COOH < 0 +H,0

CH»-CH>»
On reléve:
t (s) 1260 3000 6000 7200 9600 13200 0
(L) 2,41 4,96 8,11 8,90 10,35 11,55 13,28

Calculer k1 +k?

I1.1.9 Exercice n’9
A partir des données expérimentales, déterminer I’ordre de la réaction de décomposition de

I’amidure d’argent en solution en amoniac et nitrure d’argent :

3AgNH, — AgsN + 2NH;

On donne :
[Amidure]o 1 0,66 0,50
ti2 (jour) 0,62 1,38 2,33

11.1.10 Exercice n°10
Le chlorure de tertiobutyle est lentement hydrolysé par 1’eau.
La réaction globale s’écrit :
(CH3)3CCl1+ H20 — (CH3);COH + HCl
On réalise une solution du dérivé chloré de 0,0821 mole/l dans un mélange eau/alcool. On
place la solution dans un bain thermostaté a la température de 25 °C. On effectue a différente

instants t des prélevements de 5 ml et on dose I'HCI formé. On obtient les résultats suivants :

t (H) 0 4 12 28 48

(A)restant 0,0821 0,0719 0,0553 0,0324 0,0618
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IL.1.11 Exercice n’11
Un acide A est décomposé par I’eau en un acide B et un acide C. Des dosages successifs

fournissent les valeurs de fractions d’acide A transformé en fonction du temps :

t (min) 36 72 108

Fractions de A 0,66 0,89 0,96

a) Quel est I'ordre de la réaction ?

b) Déterminer la constante de vitesse ?

c) Le temps de demi-réaction ?
I1.1.12 Exercice n’12
L’¢tude de la réaction de décomposition a haute température, de I’amoniac en ses ¢léments
conduit aux résultats suivants :

2NH; — N> + 3H»

Po (mm Hg) tin (T1=1267 K) tin (T2 =1220 K)
50 44 88
130 44 88

a) Déduire I’ordre de la réaction ?
b) Calculer k a 1267 Keta 1220 K ?

c) Déterminer I’énergie d’activation (E,) ?

11.1.13 Exercice n’13

ki ke
Soit deux réactions successives A — B — C, qui présentent les constantes de vitesse

suivantes :
ki =0,1 min™ et k2 = 0,05 min™'
a) Tracer les courbes (A), (B) et (C) en fonction du temps. On prendre (A)o= 1 mole/1 ?

b) Calculer (B)max. Pour quelle valeur de t obtient-on cette valeur maximum ?
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I1.2 Corrigés des exercices

11.2.1 Exercice n’1

[Alo: concentration initiale

[A] : concentration finale
[Alo

[A] = — = ty;, = 16,4 min = ordre 1
Ordre 1 :t;), = "2 = k = =2 = 2% = 0,062 min™?
k ti, 164

1
Ordre2:ty/, = K2 = AL

t=7?

100 80 20
Reste : — — — = —
100 100 100

20 80
[A] = Too [Alo = x = Too [Alo,
[A] 1 (A 1 Too
0 0 100 .
Ln——=k =—Ln—= = L = Ln5 =4
n[A] t=t kn[A]:t 0,042 nﬂ 0.04 n5 0 min
100
11.2.2 Exercice n2
H3C-N=N-CH3; — C;Hg + N>  Total
t=0 Po 0 0 Po
t=100 s Po-x X X Pot+x

Po=160 mm Hg

Pr=161,6 mm Hgat=100s

P(C,He) = P(N2) = x

Potx = 161,6 mm Hg = x = P(C2He) = P(N2) = 161,6-160 =1,6 mm Hg

Ordre 1: Ln% =kt

[A]
PV =nRT = p =RT = []JRT = [A], = -2 et [A] = — = Ln -° = RT
Po =160 mmHg
P =Po-x =160 - 1,6=158,4 mm Hg a t= 100 s
Ln%=k1oo=>k=r;m%=>k~ 10™*s™1

Ln2 0,69
ty, = = 7475 = 0,69 10**s
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11.2.3 Exercice n’3

CH;COOCH; + OH” — CH3COO™ + CH30H

t=0 a 0 0
t=27°C a-x X X

C’est une réaction d’ordre 2 :

4 3 1

[A] = 780 —7[Alo = 7[Alo

LA SRRV SN B = 150~ /H

T T R T R TN I AT = i r/
_[Alo _a

1 1 =1 _ ! =—2=2

g—;—kt1/2=>t1/ T ka 150101 150 3

a27°C = k= 150 mole/l/H
a 127 °C= k= 4x150 mole/l/H

. 1 1 L om
et == = — =
2T ka 600102 6 min
_Ea
k:Ae KT
Lok, = LnA — —=
1
=
Lnk, = LnA — -
2
Lnk, — Lnk, = LnA LA+Ea Ea Lkz Ea(l 1)
—3 — = — —_ ) _ = | — = —
M = M = A AT e, T RT, "k, R\T, T,
Kk,
Lng: Ln4
= B, = R =27 — = 3312 Cal
(t-1) (300~ 700
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11.2.4 Exercice n’4

ki =0,01 Lmole'.s! a T;= 100 °C +273= 373 K.

k2 = 2x(0,01) Lmole!.s™ a T,= 200 °C + 273= 473 K.
a) Ordre n="? (n=2)

b) A—B
_ —d@x) _ )2 — L 1 11 _
t=0 a 0 " = k(a—x) = — a—ktou[A] [A]O—kt
Eq a-X X
_ [Alo _.z2 1 _ 1
o Al=5" =Kty = o — oL =
Lo L1
17 Kk[A],  ka
Avec a= [A]o
d) Ea=?
Ea
k = Ae kT
Ea
Lnk; = LnA —
RT,
=
Lnk, = LnA — —2
RT,
Lnk, — Lnk, = LnA — LnA + & — 22 K2 Ea(l 1)
—3 — = — —_ —) _— e — - —
M = M = A = AT e, T RT, . "k, R\T, T,
-2
:Ea:R(l_l)zz(L_L) Cal
T, T, 373 " 473
I1.2.5 Exercice n’5
K
AL B
K>
t=0 a 0
t£0 a-x X
Eq a-Xo  Xwo
dx
5 = Ki(@=x) —kyx (1)
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0 =ki(a—X%w) —kyxe (2)
H-2= % =k;(@a—x) —k,x —Kkj(a— X)) + KyXoo

- % = kya — kyX — k,X — kg2 + Ky Xo, + KyXeo

dx
= 7 = X (ki ko) + X0 (ky +1) = (kg + ko) (¥e = %)

= dx = (k; +k,)d
(XOO_X)_(1+ Z)t

Onpose : U =Xo - X = du=-dx
du
:]_T= j(k1+k2) dt = —Ln(Xe — x) = (k; + ky)t+ CS*

Sit=0= x=0= C5' = —Lnx, = Lnx, — Ln(X, — x) = (k; + k)t

A I’équilibre : Vi = V2,

% =0 = k(X — Xo) = KyXeo
1 k, a—x, Xoo
—_= — = k =
k k; Xoo a— Xe
I11.2.6 Exercice n’6
CsHsNH; — C,Hs + NH3
t=0 Po 0 0
teq P X X

T= 500 °C, Po= 55 mmHg et AP =P - P

Supposons n= 1

dp K P dp K dt fdp K dt fdp Kt+ Cste
= — — = _ —— = - — = - — —_— =
VE T p P P

at=0= P =Py = C* = —LnP,
— —LnP + LnP, =Kt
= Ln=% =Kt, P=P,- AP

Py
P, — AP

= Ln Kt

Po
Po—AP

On trace le graphe : Ln = f(t), on obtient une droite y =ax = ordre 1 (n=1)

Avec :

3,73-0,55
40—-6

k= = 0,093 min~?!
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Ln2 0,69
2 = =003~
AP =7
Sinon :
d

__P— _ E_ ste l_ ste l_i_
S =kdt= [ =kt+ ¢ =_=kt+ C*=_—— =kt

B =Py kt ap f(t) = cste
= —kt=2————=kt=>——— = =
PP (P — P) P (P — P)

11.2.7 Exercice n"7

P=1latm, T =298 OC, Vo=22,41
}VNO

Le montage :

H.O
|
Nitramide H*

AP=C" =V =kt

To T To 273

m= 0,0503 g de NO,NH; (M= 62 g/mol) = n (NO,NH>) :% = %

= 0,081.10"%mole
V= 0,081.10'2 X 24,45 = 19,83.10'3 1 = V.(NOz)=19,83 ml
V =f(t)

Voo(NOZ)
A

V3
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19,83

atip= Vip=—"==995ml = t;;; = 786 min

\ 19,83 .

atin= Vi == = 6,61 ml = t;;3 =490 min
19,83

Aty = Vin == = 495ml = t;/, = 320 min = ordre 1 (n = 1)

fy2 _786 4 c0 171
tys 490 L7
tys 490
—=—=1,53(1,41
ti/a 320 ( )
ti, 786
—— =—=245 (2,41
tia 320 (241)
n=1= kt = Ln—=* = kt = In—° = In—=— = f(t)
Xoo— Voo 1 Voo 1
t (min) Vo, (In—2=-) x10
Voo 1
Vo — 1
0 1 0
100 1,09 0,86
150 1,14 1,3
200 1,18 1,65
300 1,37 3,14
400 1,47 3,85
640 1,72 5,42
1350 3,09 11,82
1424 9,62 22,6
I1.2.8 Exercice n’8
ki
ALB
k1
dx
& =k@-0-kx ()
0= kl(a - Xoo) - k—1Xoo (2)
dx
—=ki(@a—x—a+X,) —Kk_1(X—Xy)
dt
dx
Fr Ki(Xoo = X) —K_1 (X — Xo0)
dx
E = klxoo - k1X - k_]_X + k_lxoo
dx dx Xeo
T (ky + k. ) ((Xe — %)) = P (k; + k) dt = LnXOO — = (k; +k_)t
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On trace le graphe: Ln% = f(t)

11.2.9 Exercice n’9

e n#l
21—
e =
12 = (= DKAT
e n=2
1
= e = i,

1- Premiére méthode :

1
= k= t1[A],
2
-~ 161

=k =g~ 1o

k,=———=1515
= X2~ 138x066

ki=—— =086
= X3 = 5333050

e n=3
—t,, = k=

Y2 2Kk[A],? 2t,/,[A]p?
—k =— =241

17 2x%0,62(1)2

3

— k = 249

2~ 2%1,38(0,66)2

=k = 2,49 7! mol~1172

37 2%2,33(0,5)2
= kmoyenne = 2,57

2- Deuxiéme méthode :

Ln3 1
= Lntl/z = Zk + 11’1 [A]02

Lnt: = Ink — 2In[A], avec K = % = Lnt: = f(In[A],)
2

2
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Lnt1 -0,47 0,32 0,84
2
In[A], 0 -0,41 -0,69
Lnt:
2 A
1
tgo = -2
In[A],
-1 1
10
2n-1 1 1
= t1/2 = (1’1 — 1)k[A]g_1 = t1/2 =k W = Ll‘lt% = Lnk — (n — 1)11’1[A]0
Dou:+2=+(n-1)=n=3
I1.2.10 Exercice n’10
(CH3)3CCl + H,0O — (CH3)3COH + HCI
=0 a 0 0
teq (a-x) X X
[A] =[Ao—x
Supposons quen=1:
— kt = Ln 2l
[A]
[A]o/[A] 1 1,14 1,48 2,53
[A]o 0 0,131 0,398 0,929
Ln——
[A]
Ln Bl tga = K = 0,033 H!
(Al ,
1
O,S ,,///
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11.2.11 Exercice n’11

A+H,O—-B+C
t (min) 36 72 108
X 0,66 0,89 0,96
a-x 0,34 0,11 0,04
a
Ln 1,07 2,2 3,1
a—x
. a .
Sin=1= Lna_X = f(t) :
Ln——
a—X A

" k=0,03 min”

» t (min)

11.2.12 Exercice n’12

t12 est indépendant de la pression initiale Po .

dP P,
—— =kdt= Ln— =kt
P p

p 1
t1/2=>P:7°=>1n2:kt1:> ti=2Z=n=1

2 2

ky = L L 1,57.1072S71 (T, =1267 K)
44 44
_In2 069 1, _ 9 a1 _
2= Seas — zaaz — 252 = 0,78.107757% (T2 = 1220 K)
E.=?
k=k & Lnk = Lnk Ea
= == = -
° o= Mo TRy
Ea
Lnk; = Lnk, — RT.
Lnk, = Lok, — -2
e = Mo~ R,
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k E,/1 1
=>Ln—1=—a(———>

k, R\T, T,

Ln2 Ea( 1 1 ) . 2 Ln2 2.0,69.1220.1267

= == = =
n 2 \1220 1267 a 1 1 1267 — 1220
1220 1267
= E, = 4,6.10* Cal
11.2.13 Exercice n’13
[A] = [A]ge™*
kze‘klt — kle‘kzt

=z=1Al,]|1

[C] Z [ ]0 + k1 _ kz
t 0 6,9 13,8
[A] 1 0,5 0,25
1

0,5 =01t = LnE = —0,1t = t = 6,9min

1
LnZ = —0,1t=t= 13,8 min
Ln10~! = —0,1t = t = 23 min
Le graphe [A] = f(t) :

[A]4
10 Binax
0,5 [D]
0 > t (temps)

10 13,8 20

o1
= YT 01-005

= e 01t = 2(e7 005t — o701ty — t = 8,10

= [B] (e7005t — g=01t) —y y = 2 (=005t _ g=0.1t)
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Ona:
e 0B = 0,44

dy
dt

e—0,05t 0,1

=0=—-0,05e"%9t + 0,1e7%1t + 0,05 205t = 0,101t

= eox T 05 2T =138
14 0,05 e~01t — (,1e70.05t ., 0,05 + 0,05 e~ %1t — 0,1e0.05¢
Z= 0,05 Z= 0,05
0,05 + 0,05 e~%1t — ,1e005t 0,05 1
-01t _ -’ ’ ’ 1e-005t _ —005t — "0 _ ~
= e 0.05 = 0,1e 0,05=¢e 0101 2
2
= —0,05t=—-Ln2=t= = 13,8 min

0,05
— e~ 01x138 _ () 25
y=?etz=7?

y = 2(e~005t — g-01t)

_0,05+0,05e %! —0,1e” %%
- 0,05

= 0,1e7905t — 0,179t — 0,05 e~ %1t + 0,1e7%05 = 0,05

= 0,2e7005t — 0,15 701t = 0,05 = 20e 7005t — 1501t =5

zZ

— 4005t _ 34(-0,050)% _ 1

I1.3 Exercices supplémentaires :
I1.3.1 Exercice n’1
La décomposition du chloroformiate de méthyltrichloré en phosgéne en phase gazeuse

s’effectue d’apres cette équation :

CICOOCl; €= 2COChL

On a déterminé la pression du systéme réagissant en fonction du temps a 280 °C. On trouve

les résultats suivants :

t (min) P (mm Hg)

0 15,03

51 15,48
206 16,74
454 18,57
751 20,33
1132 22,27
1575 23,98
2215 25,98
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a) Déterminer I’ordre de la réaction et le temps de demi-réaction ?
b) La constante de vitesse k (unité) et 1’énergie d’activation E, lorsqu’on passe de 280 °C

a380°C?

11.3.2 Exercice n2
Soit la réaction :

NO,;NH: 2 N,O + H;O

Expérimentalement, on trouve que la vitesse de cette réaction dépend de (NO2NH>) et du pH
de la solution par la relation :
d(N,0)  N,ONH,
dt (H)

Montre que cette loi de vitesse peut découler du mécanisme suivant :

Ki
NO:NH, < NO:NH" + H" rapide

K-

K>
NO,NH" — N;O + OH" lente

H"+OH — H20

11.3.3 Exercice n3
Pour les réactions enzymatiques

a) Donner I’expression de la vitesse v en fonction de : (E)o, (S) et la constante de
Michaelis ?

b) Donner les graphes correspondants ?
11.3.4 Exercice n’4
On enregistre la pression P (mm Hg) dans un récipient rempli d’éther & une température T en

fonction du temps de la réaction de décomposition suivante :

CH3;0CH3 — H; + CO + CHy
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On obtient les résultats suivants :

t (min) 2,5 6,5 13 26,5 52,6 0

P (mm Hg) 352 410 490 630 780 930

Donner I’ordre de la réaction et la constante de vitesse k (unité) ?

I1.3.5 Exercice n’5

Soit la réaction globale suivante : A — 1M + nN

Ou | et n sont des coefficients steechiométriques. Donner 1’expression de I’équation de vitesse
si la réaction est : d’ordre 1, d’ordre 2.

Remarque : On prendre le parametre X qui représente soit la conductivité, le pouvoir rotatoire

ou la densité optique.

I1.3.6 Exercice n’6
Montre que le mécanisme proposé€ pour la syntheése de HBr :
Br, —» 2Br" ki
Br' +H, - HBr+H" k>

H +Br, > HBr+ Br" ks

Expliquer bien la relation trouvée expérimentalement pour la vitesse de réaction :

d(HBr) _ k(H,)(Bry)?
dt (HBr)
(Bry)

1+Kk

11.3.7 Exercice n"7

En mesurant la pression totale, on suit a température constante la thermolyse suivante :

(CH3)3COO(CH3)3 — 2(CHj3)2CO + C2Hs

Le tableau ci-dessous donne les résultats des expériences :

t (min) 0 10 15 26 30 33

P (mmHg) | 129,5 264 266 271 273 274
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a) Déterminer I’ordre de la réaction ?

b) La constante de vitesse k (unité) ?

11.3.8 Exercice n’8
La période de I’iode 128 est 24,8 min, indépendante du nombre initiale no de noyaux de
I’iode.
a) Etablir les relations entre les nombres d’atomes au temps t (n), au départ (no), la
constante de vitesse k, la période ti ?
b) Calculer le nombre d’atomes de cet isotope dans 1,28 gr d’iode 128 a I'instant to = 0
(no) et t = 60 min (neo) ?
¢) Au bout de combien de temps restera-t’il la fraction 1/10° du nombre initiale d’atomes

d’iode 128 ?
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