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Chapitre 1l : Vitesses de réaction

I Systéme — réaction chimique

Systéme physique ou chimique
Systéme (X) : ensemble des constituants situés a lintérieur d’une surface fermée.

g

Y + Milieu extérieur = Univers
Milieu extérieur

S est une surface fermée réelle (matérielle) ou fictive.

Systéme isolé systeme n’échangeant ni matiere ni énergie avec le milieu extérieur
Systéme fermé systéme qui peut échanger de ’énergie (pas de matiére)

Systéme ouvert systeme qui peut échanger matiere et énergie
Parameétres d’état du systeme
Ils précisent I’état macroscopique du systeme.

Exemples volume, pression, température, masse, nombre de moles des différents corps purs, indice du

milieu, densité volumique...
Définition un parametre extensif est un parameétre proportionnel & la quantité de matiére, contraire-

ment & un parametre intensif.

Pour savoir si un parametre est intensif ou extensif :

@+@+@+@+-.-+@= (1.1)

A fois
e Un parametre intensif a la méme valeur dans @ et @ .
e Pour un parametre extensif, la valeur dans vaut A fois celle dans @ .
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I. SYSTEME — REACTION CHIMIQUE CHAPITRE 1. VITESSES DE REACTION

Phase

Systeme dont I'aspect macroscopique est le méme en tout point.

Parametre de composition d’'une phase

On considére une phase contenant un ensemble de corps purs A; de masses m;, avec n; moles.

Définitions
e Fraction molaire du corps pur A; : x; = ﬁ Ona:), ;=1

e Fraction massique de A; : y; = <—

Z]‘ m;
Exemple dans lair,
TN, = 78% YN, = 755% (12)
TO, = 21% Yo, = 23% (1.3)
Tar = 1% Yar = 1.5% (14)

Pour les phases homogénes (= dont les parameétres intensifs sont continus et constants) gazeuse,
liquide ou aqueuse :

Concentration de A; :

ea, = 4] = (L5)
[ca,] = molL™* (1.6)

Dans les phases gazeuses On définit la pression partielle : c’est la pression exercée par le gaz s’il
était seul dans I’enceinte de volume V.

Si A; est un gaz parfait :

RT
Si la phase gazeuse contient plusieurs gaz, Piotale = Zl Pa,.
RT RT
Si le mélange est idéal, on a | Piotale = —— Y , 4, = Niotal—— | (Loi de Dalton)

V |4

i

Un mélange idéal de gaz parfaits se comporte donc comme un gaz parfait de ngota) moles.

Py,

i

na;

P = =Tr; — PAi =x; X Ptotale (18)
totale Ntotal

Méthode expérimentale de mesure des quantités de matiere

Détermination des quantités de matiére a un instant donné.

1) Méthodes chimiques

On préleve un échantillon de la solution a un instant ¢. On fait ensuite une trempe qui bloque
Pavancement de la réaction (la composition devient stationnaire, indépendante du temps), puis on fait

un dosage approprié qui donne les quantités de matiére d’un ou des différents constituants de I’échantillon.
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CHAPITRE 1. VITESSES DE REACTION I. SYSTEME — REACTION CHIMIQUE

2) Méthodes physiques

Elles sont moins perturbatrices que les méthodes chimiques.

e Mesure des pressions

Pour les réactions en phase gazeuse : CoHs—NHy(g) = CaHy(g) + NHy(y)

BEthylamine Ethéne Ammoniac

t=0 a b c (mol) (1.9)
t a—z b+ c+z (mol)
Pt) = [(a—2)+(b+a)+(c+2)]RT _(a+b+c+a)RT
4 4
P(O):w (1.10)
P(t) a+btct+z +L
P0)  a+b+c a+b+c

La mesure de la pression donne x, puis les quantités de matiere des différentes especes.

e Mesure d’absorbance

. I < Iy Solution acqueuse . I <L <o

Eau contenant I’espéce absorbante

distillée

- 5 a la concentration c - 5

l l

On définit ’absorbance A = log (%)

Loi de Beer-Lambert : A =€) x I x ¢ (e) dépend de I'espéce absorbante et de A, unité mol ! m?)

Equation bilan, coefficients stoechiométriques, avancement de la réaction

a1R1+a2R2+~~~ :a'1P1+a’2P2+~~ (111)

ou

Oza’lP1+a’2P2+-~-—a1R1 —agRoy — -+~ :ZViAi (1.12)

(v; est une grandeur algébrique entiére)

Exemple : 2Hy(g) + Oz = 2H20(
va,0 = +2 vo, = —1 vy, = —2 (113)

Les coefficients stoechiométriques traduisent les proportions dans lesquelles les réactifs sont consom-

més et les produits formés, c’est-a-dire :

m, (0) =y (8) _ iy (0) = mma(8) __ mea(8) = e, (0) _ mea®) —mea(0) _ ey (g g

al ag ay Ao

(€ : avancement de la réaction)

Pour tout i, on a : | £(t) = ——————2 <= np,(t) = na,(0) + ,£(¢)
Vi
€] = mol
MPSI Chimie 3

Cinétique chimique



II. VITESSES DE FORMATION, DE DISPARITION ETCBHA RFIREIIONITESSES DE REACTION

Si plusieurs réactions se déroulent simultanément :
0= Z Vi,lAi 3 0= Z Vi,QAi H ce 0= Z Vi,nAi (115)

On définit encore un avancement de réaction :

&(t) = A,’jin: (Apna, : nb de moles de A; formés entre 0 et ¢ par la k'®™¢ réaction)

Any, =na, () —na,(0) = Y Apna, = > v kli(t) (1.16)
k k

ou | na,(t) = na, (0) + X vik€k(t)
k

IT Vitesses de formation, de disparition et de réaction

Vitesses de formation et de disparition

e Vitesse globale de formation de A; :

dna, d d
S =2t = — - = —(A 1.1
Vg.A, dt dt (nAi (t) nA; (O>> dt( nAi) ( : 7)

e Vitesse globale de disparition de A; :

vg»Aq‘, = 7U§,Ai (1.18)
e Vitesse volumique de formation de A; :
1 1 dna,
;o o Aq
UAi = V/U%Ai = V dt (119)
Si V est constant : vj; = d[(ﬁ"']
e Vitesse volumique de disparition de A; :
v, = —v], (1.20)
e Unités :
[U;,Ai] = {vg,AI} = mols™! (1.21)
vl ] = [vj;} —mol L1t (1.22)

Les vitesses sont définies indépendamment des réactions qui ont lieu.

Vitesse de réaction

On considere une réaction 0= 1;A;

e Vitesse globale de réaction :

d¢
= 1.23
Vg dt ( )
e Vitesse volumique de réaction :
1 d¢
=== 1.24
TV @ (1.24)
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CHAPITRE 1. VITESSES DE REACTION III. ETUDE DES REACTIONS AVEC ORDRE

Lien entre vitesses de formation et de réaction

On considere une réaction 0 =}, 1;A;

1 dna, 1 d 1d
vii = V Z?Z = Va(nAZ(O) +Vl€(t)) =V X *75 =VU; XU

N oo
De méme, Vg A, = Vi X Ug

Si on a plusieurs réactions simultanées,

1 dna, 1d
o A Z 4 Z ,
ATV @ VvV dt (na, (0) & si(t) k B

Réactions avec ordre

On considére une réaction 0 = Y, 1;A;

(1.25)

(1.26)

Siv=Fkx][], [A;]”* on dit que la réaction posséde un ordre; k est la constante de vitesse (dépend

de la température), 3; est Pordre partiel par rapport a 'espece A;. f = 3, B; est I'ordre global de la

réaction. [k] = moll A 1,B-14-1

Exemples

e Hy + Bror,) = 2HB — f;[Hal[Bra] 2 od d'ord
2(9) I2(g) I(g) ¥ ws he possede pas d’ordre.

R T

e 2NO(g) + Os(y) = 2NOsg(y) v = k [NOJ? [O5] avec 2/NO, 1/0, 0/NO,

Si B; = 0 pour les produits, la réaction est dite « simple »

Dépendance avec la température v dépend de T par 'intermédiaire de k. Souvent,

(loi d’Arrhenius)

e A : facteur de fréquence [A] = [k]

k(T) = A x e~ Fe/RT

e I, : Energie d’activation expérimentale, correspond a I’énergie a fournir a une mole de réactif pour

atteindre les produits de la réaction [F,] = Jmol ™!
e R : constante des gaz parfaits
e T : température en K

k(T) est croissante.

Détermination expérimentale de A et E, On mesure k(T) pour différents T, et on utilise la

relation Ink(T) =1n A — %

111 Etude des réactions avec ordre

On veut accéder aux 5;, E,, A, ...
On utilise une méthode différentielle ou intégrale.

On envisage ici les cas ou il n’y a qu'une seule réaction.

MPSI Chimie 5
Cinétique chimique




III. ETUDE DES REACTIONS AVEC ORDRE CHAPITRE 1. VITESSES DE REACTION

Technique de séparation d’Ostwald. Dégénérescence de ’ordre

Exemple A + B =P. On suppose que la réaction est simple :

v=Fk[A]"[B]) (1.27)
On introduit A en grand exces.
A + B =|P

t=0 a b 1.28
(mol L71) (1.28)

t a—2x b—x

§
= > 1.29
r=2 (129

A est en exces. Donc a » b.

A tout instant, < b. donca—z > a—b~a=[A],
— amiB a B
v="Fk[A]" [B]” = k x a® x [B] (1.30)

v~k [B]” avec k' = k x a®
Dégénérescence de l'ordre (o + 8 — 3)
B est le pseudo ordre de la réaction et k' la nouvelle constante de vitesse associée & 5. La loi de

vitesse devient plus simple a étudier.

Méthodes différentielles

Raisonnement sur les vitesses (formation, disparition ou formation)

d[A;
vl = gt } (1.31)
[A]
Pente de la tangente = d[clAt"’] (to) = vj; (to), puis v = I}iv};

Exemple d’exploitation A+ B — P, v = k[A]* [B]’
At=0,v = kAl [B];

Protocole on réalise plusieurs expériences avec [B], fixé, puis on mesure vy pour plusieurs valeurs de
[Aly
log(vg) = log k + a'log [A], + Blog [B], (1.32)
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CHAPITRE 1. VITESSES DE REACTION III. ETUDE DES REACTIONS AVEC ORDRE

log(vo) Pente = «

log [AQ]

On fait de méme ensuite pour trouver 5, puis la détermination graphique de 'ordonnée a l’origine

permet de trouver k.

Méthodes intégrales

On raisonne sur la fonction ¢ — [A;],, caractéristique de la loi de vitesse.

1) Etude de la loi de vitesse

Ordre 0 A— P

v = k, constante indépendante du temps

vl = 5 =D xv=—k (1.33)
(Al = [A], — k(t - 0) (1.34)
[Al =[A], — Kkt (1.35)
Pour vérifier qu'une réaction est d’ordre O :
[A]
[A]O \\\’\
Pente = —k
t
Ordre 1 A— P
v=Fkx[A]" (1.36)
d[A] f d[A] f
f
vy = —— =(—1) xv=—-k[A] — = —kdt
A de =) A) o [A] 0 (1.37)
— In[A]—In[A], = —k xt < [A]=[A],e "
In [A]
= [A]O \\
Pente = —k
t
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III. ETUDE DES REACTIONS AVEC ORDRE CHAPITRE 1. VITESSES DE REACTION

Ordre 2
e 1" cas: A—P

[A]? (1.38)
;_ dA] _ CodlAl(f
vy =——=(-1)xv=— — 5 = | +kdt
d JO (Al J (1.39)
1 1 1
(:)[ } kxt] (:)m—@:kxt
ﬁ Pente = k
o
t
o 2°M€ cag
A + B — | P
t=0 a b (1.40)
t a—x(t) b—x(t)
v =k x [A][B] (1.41)
of =T o= k) = Y = b - )
(1.42)

. 1 _
Sia#b o) = te-m)6-2)

Lt (a—w()lfb—x) :Lt (b—a?&_x)‘f; (b_a()iz,_x) =f0t ko dt

— ﬁ ([—ln(a - x)]é + [In(b — 2)] ) =kxt (1.43)

1 ) a(b — )
b—a nb(a—x)

Donc

=kt

2) Temps de demi réaction

C’est le temps au bout duquel la moitié de la quantité initiale d’un réactif a été consommeée.
Ordre 0 A— P
v==F, [A] =[A], -kt

A](hy2) = 8]y /2 = 11y = 10 (1.49)

Ordre1 A—P

v=Fk[A] [A] = [Alge™™
In2

[A] (t1)2) = [A]y /2 = t1)y = —

; (1.45)

indépendant de la concentration initiale
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CHAPITRE 1. VITESSES DE REACTION

III. ETUDE DES REACTIONS AVEC ORDRE

Ordre 2 A —P

-~ [AL

1 1

=k x t1/2 - t1/2 = m (146)
0
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