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CHAPITRE V : CINETIQUE CHIMIQUE ]

1. Définitions et détermination des vitess.

1.1. Vitesse moyenne.
aA » bB

On suit I'évolution, a T = cte dans un systeiermé de volume V, de la
formation du produit B au cours durtps :n(B) = f(t)

- vitesse moyenne de la réaction entett,: n(B)
n,-n T/ M,
Vi, = Lt, = pentedeladroiteM M, Ny =777 T :
— y, i
|
1.2. Vitesse instantanée. n, |-k 2% g
e I
vi:—dnB:Iim 2_nla i
dt t2=t1 G, -0 : :
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1.3. Vitesse spécifique instantanée (patéuthe volume).
1 dng

VB =
VvV dt
Volume ~ 2

H‘r



e A volume constanton a :

]
_d§§ﬂzqm
dt

VBT T4t

d[B]> O, car [B] a augment

Vg est la vitesse d’apparition du grot B

* La vitesse y = vitesse de disparition du réactis’ecrit :

d
Va = —%; d[A] <O
» Pour la réaction :
1A » 1B
1 mole de A disparait—— 1 mole de B apparait
- d[A] = d[B.
L] Vo= Vg

— = pente de la tangente de la courpeti(t) 3



e Pour la réaction : aA+bB » cC+dD

les vitesses \ Vg , V- et \ sont différentes, car a, b, ¢ et d peuverd @iiferents.

dAl, __dB  _ dcl.  __ dDb].

VA=TT g VBT dt’VC:+F’VD: pro

Soitv la vitesse de réaction

v= v, =ty =23y
aA bB CC dD

D’ou : V(t) :@lM :@lﬁ — Déﬂ — Dld[D]
a dt b dt c dt d dt

L1

disparition des réactifs apparition des produits

v s’exprime en mol.tt.s?

At =1
concentration temps A




2. Détermination expérimentale des vitesses de remat.

- Composés gazeux . determination derésgion partielle.

- Electrolyte: mesurede la conductivité électrique,
(proportionnelle a la concentia).

- Substance chirale : mesure du pouvatatoire.
- Utilisation des methodes spectrgsicues (IR, UV - visible) :
I'intensité du spectre déterngita concentration des substances présent

- Dosagechimiqued’un réactif ou d’'un produit: on prélevea destemps
plus ou moins rapprocheaun petit échantillonet on effectueun dosage
acido-basique, oxydo-reducteur ...



3. Influence de la concentration sur la vitessed’'une réaction :
ordre d’'une réaction.

Expression de la vitesse en fonction daiscentrations des reactifs :

aA+bB cC+dD
v = k[A]°.[B] P

o . ordre partiel par rappaatA

B : ordre partiel par rappaatB

a + 3 : ordre total ou global de laaction (nombreéel quelconque)
~ - constante de vitesse

k< - dépend de la température
_ - l'unité de k dépend de l'ordre glolaét3




4. Relation concentration/temps : Equation Cinétue.

4.1. Systeme comportant un seul reactif.

aA—— bB+cC

1 d[A
V= —5% =k [A]a : Equation Cinétique

La vitesse possede un ordrgar rappora A.

a) Réaction dordrenul: a =0

V:_lC[A] :k[A]O:k
a dt
[Al t
d[A] = —a kdt ==>on integre : [d[A] = -ak [dt
[Alo t=0

Apres intégration : [A]l-[A]l, = —akt
0 | [AL=[Al,-akt




[A], varie linéairement en fonction de t

Al & [Al : t+[Aly

y

pente

[Alo
@\Ka K a: coefficient stoechiométrique de A

>

Ordre 0 : v = k = constante !!

k en mol.:1.st



b) Réactiondordre1: a=1

Equation Cinétique aA——» bB+cC

1d[A] o aa [dA Alga)
V=——-——==k[A]” |—==-akdt|= —— =-ak [dt
a dt Al [A] >[AI]O [A] tiO
Aprés intégration : Ln [A],-Ln[A],=—-akt
D'ou : Ln [A],
Ln Al = —akt Ln [A],
[Alo
Ln[A]¢ = Ln[A]g —ak't —ak

OU 1 [Al,=[Al,exp F akt]
k en st > t 9




- Temps de demi-réaction : t,

t,,, : temps nécessaire a la consommatioradrditié de la concentration
initiale du réactif.

[Alo

at=t,: [A]= >

[A]O/2 = LI’]i = — ak t1/2
[Alo 2
O,7

[ Ln2=akyt, == ti/2= —C

Equation cinétiquél Ln

t,,, est indépendant de [A] (Quanda = 1)

Ordre 1 :Unité de k : (temps) |

10



- Temps de éaction t,: cas gneral

t : correspond au tempsécoulé depuis le abut de la réaction jusqu'a ce que

X
la quantité x du réactif ait été consomnee
0 1/4aragi 0O Il reste 3/4 [] [A] = 3/4 [A],

Uya
Ex : on consicere la réaction A —» B qui est dupremier ordre

[l
nBlo—ye o =1 B
[Al ¢ K [Al ¢
1 [Al o 1 4
t1 =— Ln [ t1 =— Ln—= |:ordrel
7 kAL 7 k3
tl/ZZ%' Ln 2 t1/2 Ln2
1 [] — A :2,4[| t1/2: 2,4t1/4
t14a=—. Ln% t1/4 I—n'g
K
11




a=1

[A], = [Alo exp F ak

—

1:1/2

2t1/2

3’[1/2

> temps

12



- Exemple d’'une réaction d’ordre 1 :
Datation par le carbone 14.

La désintéegration radioactive du canle 14 s’écrit :

) 1 1.0
BC" o UN + % soit:gn - gp + _je

Elle obéit a une loi cinetique du pneer ordre. L'activité A (vitesse de dagkgration)

S'écrit :
A = —%%:)\ Nt O N =Ngexp(At)

A est la constante de vitesse dite «camtst radioactive», Nest le nombre de
désintégrations observées a unanstnitial {, et N celui a un instant t postérieur.

Principe de la datation pari“C* :

La concentration en'“C* dans un végétal vivant est constante, car il y anu
équilibre entre I'absorption de CQ, de 'atmosphere par le vegétal au cours de la
photosynthese et la désintégration dtfC*,

[J A'la mort du végétal I'absorption de CQ cesse et la radioactivité des restes de

celui-ci décroit (la quantité de**C* décroit).
13



Exemple :

Quel est I'age d’'un charbon de bois doattivité est telle que N= 8,5 d.p.min.
(désintegrations par minute)gr gramme de carbone total ?

La période (ou temps de vie) tHC* est {,,= 5568(x 30) ans et = 13,6 d.p.min. et
par gramme de carbone total pour unetelavante.

Ordre 1 : Calcul deA :

A= 2693_ 0,693 _ 1,245.10 % an™?
ty/5 5568
A=-29N_\ N, soit: LnN;=LnNg-At
1 dt
t:—i Ln&: 1 Ln 8,5 = 3775 ans

A Ng 12451074 13,6

14



c) Réaction d’ordre 2 : a =2 aA—» C
1d[A] > . _dA]_
v=-———=k[A , —— =ak dt
a dt (Al [A]
A
Intégration : [I] —ﬁ} = ak }dt
Al, [Al t=0
L - - akt
[Al; AT
1 1
[Al;  [Alo 0

15



1 = akt k : concentratiort. tempst
[A]t | ]0 (motl.L.s?)
1
t A1y LAk akt+1/]A]
1 branche d’hyperbole
[A]o r'e
» { > t
. A
at=1t,:[A] :_[ 2]0
1 1 1
— —akt O |t =
[Alo [Al, ~M27 |27 kAl

2

| O t,,, estinversement proportionrge[A], @ = 2) | 16




4.2. Systeme comportant deux reactifs.
Cas:[A]=[B], ; (a=1;B=1)

A+B— C

t=0 | [A} [Blo 0

Puisque 1 mole de A réagit avec une mole de B
et [Al, = [Blo N [Al= [B;

= - A8l - alel; = kAT

1 1
[] = +kt

(Al [Al

[Al [BI, 3 avec : [A] =[A], -

17



4.3. Loi cinétique en fonction de 'avancemert.

Soit la réaction : A » B
a t=0 [Al, 0
a t [Al; = [Alo— ¢ §
On a vu que :v:—%: k[A]Y

En remplacant [A]par ([A], — &) on obtient :

d([Alo©¢€) _
dt

dg

V=0 = k([Alo - &)"

[ v=0-2=k[A]T =k([A]o - &)

dt

18



5. Dégéneérescence de I'ordre d’'une réaction.

A+B — C
_ ar p1B
v=k[A] [Bl;
Si [B], >> [A], : (le réactif B est en grand exces par rappdx}

| [0 [B];=[B]y = constantel

D 'ou: V = k[B]%.[A]ta k = cte de vitesse (réelle)

O v=k][ A]? k' = constante de vitesggparente= k| B]([)3

La constante de vitesse réelle k dependuereent de T.

La constante de vitesse apparente k' déepend derlcentration initiale de B

e L'ordre globalestt +3 ———»  ’brdre apparent eat
L Dégénerescence de l'ordre

Cette méthode est utilisée pouratétiner I'ordre partiel par rapport a un
reactif donne. 19




6. Loi de vitesse en fonction des pressions partes.

La vitesse peut aussi étre exprimée entionales pressions partielles.

aAgay — Db Byt € Cgay

a) Reactiondordrenul: a = 0O

_idPA
a dt

= KP

1dPy

v=-———

a dt

= k(Pa )"

Kk

(Pa) = (Pa)o —akt

b) Réactiond'ordre 1 :a =1

Ln

(Pa)t _

(Pa)o

akt

P
dF, _ —-ak dt
PA
c) Reaction d’'ordre 2 :a =2
1 1
=da

(Pa)t ) (Pa)o

Kt

Kk : pressior?. tempst?

(bart.s?)

k entemps

k en pression. temps

20



7. Cinétigue des réactions élémentaires.

7.1. Réaction élémentairé elle se fait en un acte, ou enahocunique.

Réaction en une seukape, faisanseulemenintervenir les éactifs.
Exemple: GHg — 2GH,

7.2. Regle de VanHoff
Dans une réaction élémentaire :

Ordres partiels = Coefficients stcech&nques

Exemple: NO+Q — NG +0,

[0 un chocuniqueentreles 2 molécules: participationde deux
molécules dans laéactionélémentaire.

[ sa moécularite = nombre dentites chimiques qui participedt
la réactionélémentaire= 2

[1 réaction bimoléculaire

0 v = k[NOJ[O4]
21



7.3. Théorie de I'état de transition du complexe active.

H H
O . N . d..
HOY + H-'*'C Br By —— HO—C''-H + Br
/ - \
H H H
H .
Complexe active

C+D
-

coordonnée réactionnelle

©

22



8. Loi d’Arrhénius.

Influence de la température sur laegge des reactions :

v =k I[A]*[B]F

k:AoexpEL%ﬁ ou| Lnk = LnAo—E

RT

A, : facteur preexponentiel ou facteerfdequence de collisions.

-A, est indépendant de la température.

-A, a les mémes unités que k.

E, : Energie d’activation. Elle a les mémunités que RT (J.ma).

- La température augmente le nombre desimhs entre A et B

=> | kK augmente avec

T

23



Ln ka
Ln A,

\ E
AT, Lnk =LnA ——2 (1)

=
AT, Lnk,=LnA--—2 (2

2-@ o

E
Llnk=Ln A, ——2
o RT

E
ente= -—=2

1

> —_—

.

RT,

RT,

k, E.H1 1
== a% -

kg ROG T

B

E

R =8,31 J.KL.mol1

24



9. Cinétigue des réactions complexes.

1
Réactions opposées ou renversablesa A+ b B+= c C+d D
-1
v, =k, [A]* [B]® :vitesse detaction dans le sens 1

v_=k_,[C]¥ [D]® : vitesse deéaction dans le senrd

[0 v globale de lagaction :

1 d[A] o a' '
V= ————=\V —V_1 = k][A] [B]B - <_1[C] [D]B
a dt
. a' - .B'
C|. | D[,
A I'equilibre : V= V_, Dol : Ky —: ]eq‘ ‘€9
4 [Ald [8]"
L légl 1éq
Si les réactions dans les sens tlesont éléementairesa = a;f=b;a =c;3 =d
0 kkl =—+—1=K K= constante d'équilibre
1 [A].[B]. ,
L 1éql léq 5



10. Catalyse.
10.1. Définition et mode d’action des catalgsirs.

Un catalyseuest uncorps quiacceélere lavitesse d’'ungéaction, maigjui
n'est pas consommeé au cours de celle-ci.

A + B + catalyseur —— C + D + catalyseur

(réaction non catalysée)

A+B+

catalyseur
C+D+
catalyseur
*-

coordonnée réactionnelle 26



CHj

10.2. Types de catalyse. | CHj
- tres lent N\
10.2.1. Catalyse homogene. CH3 (|: OH /C:CHZ + H,0
Exemple & CH, CHj5
H+ (catalyse homogene acido/basique) _
H* rapide - H* rapide
?Hs H CHg
+ étape \ ®
C —(|3—O\ déterminante /C_CH3 + H0
H
CH, CHj

Exemple 2catalyse homogéne redox

La réactiond’oxydation desions iodure |~ par les ions peroxodisulfate
S,0g°” pourobtenir du diiodd, et des ionssulfate SQ?~ estcatalysée par
les ions ferreux F&.

10.2.2. Catalyse héterogeneExemple hydrogénation catalytique sur platine

CHp = CHy +Hy O0'— CHg—CHg . H

H

/ffffffff

metal




