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RAPPEL Electrochimie

cellule galvanique (pile)

anode S » cathode
Zn(s) | Zn?*(aq) || cu?*(aq) | Cu(s)
réaction anodigue = oxydation réaction cathodique = réduction
Potentiel électrochimique et enthalpie libre A G’ =-z-F-AE’ [L.V _ ¢ J_ J/mol]
mol mol C
O +z7¢ >R 0O,+z7¢ =R,
( RT a,)\ [ RT  a, \
AE=E -E =|E°+—In-2|-|E’+—In—2
P I
Cathode (+) Anode (-)
RT RT  [aza, \
’équation de Nernst AE = AE° —=—1nQ = AE® - In| 2% —>
q F Q F ka&%]) O +R, 2R +0,
Q I-1
m=Mn=M— = M —

Loi de Faraday - Electrolyse F -
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Programme du cours

1. Structure de la matiere (1 + 2)
modele atomique, interaction photons/matiere, classification périodique des

éléments.

2. Liaisons chimiques et réactivité (3 + 4)
différents types de liaison, hybridation, géométries de molécules,
Quantités chimiques. réaction équilibrée, réaction complete, stocechiométrie.

3. Thermodynamique (5 + 6)
énergie chimique, enthalpie, entropie, trois principes de la thermodynamique.
Thermodynamique des mélanges, Equilibres chimiques

4. Acides et bases (7) ' S
modele de Bronsted, pK, et pKy, Lewis acide, solutions tampon, titrage. =1 I

5. Electrochimie (8)
Pile thermodynamique, potentiel standard, Loi de Faraday, Loi de Nernst

6. Cinétique chimique (9)
vitesse de réaction, ordre de réaction, énergie d’activation, réactions

élémentaires, catalyse.
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Programme du cours

7. Propriétés des solutions (11) = =
Enthalpie de dissolution, Produit de solubilité, Loi de Henry (solution d’'un gaz “";f;filf%ﬁ
dans I'eau), Propriétés colligatives des solutions

8. Propriétés des métaux (12)

Liaison et structure des bandes, structure cristalline, Phonon, propriétés
thermique, propriétés électrique, propriétés magnétique, alliages.
Complexes des métaux de transition

9. Chimie de la surface (13) N adsorption  Desorpton
Structure de la surface, énergie de la surface, physisorption, chimiesorption, f® -
Thermo désorption, Spectroscopie

10. Résumé (14)

Chimie Générale Avancée (ChE 160g)



SOMMAIRE 6. La cinétique chimique

6.1. Vitesse de réaction

6.1.1. Loi de vitesse: influence de la stoechiométrie
6.1.2. Réactions d’ordre zéro

6.1.3. Réactions d’ordre 1

6.1.4 Temps de demi-réaction (demi-vie) ty/,

6.1.5. Réactions d’ordre 2

6.1.6. Temps de demi-réaction (ordre 2)

6.2 Résumeé des ordres de réaction 0, 1, 2

6.3. Déterminer les ordres de réaction
6.3.1. Méthode des vitesses initiales
6.3.2. Méthode des réactifs en exces

6.4. Influence de la température sur la vitesse de réaction
6.4.1. Energie d’activation E,

6.4.2. Interprétation de I'énergie d’activation

6.4.3. Efficacité des collisions

6.4.4. Influence de la température: énergie d’activation
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SOMMAIRE 6. La cinétique chimique

6.5. Mécanismes des réactions chimiques

6.6. Réactions en plusieurs étapes (multi-étapes)
6.6.1. Réactions successives

6.7. Catalyseur d’une réaction
6.7.1. La catalyse hétérogene

6.8. Procédé Haber -Bosch

6.8.1. Conversion et vitesse procédé Haber -Bosch

6.8.2. Catalyseur: synthese de I'ammoniac

6.8.3. Mécanisme de la synthese catalysée d’'ammoniac (NH;)
6.8.4. Validation du modele cinétique

6.8.5. Biosynthese de 'ammoniac: nitrogénase bactérienne

6.9. Catalyse enzymatique

6.9.1. Cinétique enzymatique
6.9.2. Relation de Michaelis - Menten
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EXPERIENCE:

Explosion de farine




EXPERIENCE:

Explosion de farine




6.1 Vitesse de la réaction

A volume constant, on définit la vitesse d’une réaction chimique v par la dérivée de |la
concentration de I'un des produits par rapport au temps.

nnA + ngB =—»nyM + nyN Pente a t=0:
[A] vitesse initiale de
consommation de A

: : d[A -1 -
Vitesse de consommation de A: va = —% [mol - 17! - 571]
: : d[M -1 - .
Vitesse de production de M: VM = +% [mol - 17" - 571] t -t
1 tz
P
Penteat;: Penteat,:
vitesse de vitesse de
consommation consommation
Vitesse de réaction (a volume constant): deAat, deAat,
1 d[A] 1 d|[B] + 1 d[M] N 1 d[N] (mol -1 _1]
VA —— N — - _— moit - - 8
ng dt ng dt ny dt ny dt
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6.1.1. Loi de vitesse: influence de la stoichiométrie

v = k:-[A]*:[B]P  LolIEmPIRIQUE

v = vitesse de la réaction (mol I1s1)
k = constante de vitesse (a T const.)
o = ordre partiel en A
B = ordre partiel en B

o + 3 = ordre global de la réaction

o, B : ne sont pas forcément les coefficients stoichiométriques ni des
nombres entiers et sont obtenus expérimentalement.

Remarque. En cinétique on considere que les réactions sont unidirectionnelles.
Pour traiter le cas d’une réaction se déroulant dans les 2 sens, on considere les 2 réactions

opposées de maniere séparée. (pas de terme correspondant aux produits dans I'équation.)
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6.1.2. Réactions d’ordre zéro

Loi de vitesse d’'ordre0 vV = - = k [mol-l™"s™]
[Alo - dt
1 Diminution de la concentration —f[‘“d/A/ _ /"'ftd’
< du réactif a vitesse constante [A], 0

jusqu’a épuisement

[A] = [A], -kt

~— pente : -k

(e

i)

> ©

Temps — c

5
== La vitesse de la réaction est indépendante a
de la concentration des réactifs S B
v .g
Exemple: réactions pour lesquelles des phénomeéenes / 2 S
physiques sont limitants. (L' électrolyse, la photochimie “ T

ou catalyse hétérogene) Temps —
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6.1.3. Réactions d’ordre 1

- [Alo A — Produits
1 Loi de vitesse de 1 ordre
<
f@ =Inx
X
Al
ln[A] —ln[A] =ln[ L=—k-t
* (4]

e AL = [Alg ek

La concentration de A décroit exponentiellement avec le temps.
En reportant In[A] = f(t), on obtient une droite de pente —k [s1]

Exemple:
Désintégration radioactive
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= k[ A]
~k [dt=—k-t
0
pente : -k

Temps—



Question:

Quelles sont les unités de la constante de vitesse d’une réaction d’ordre 1

1) mol L1s1
2) mol L1

3) st

4) Pas d’unité
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Solution:

Quelles sont les unités de la constante de vitesse d’une réaction d’ordre 1

1) mol L1s1

: A
) o v= - k)
4) Pas d’unité / / \
[mol-L1-s [s1] [mol-L1]
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6.1.4 Temps de demi-réaction (demi-vie) 7./,
Temps nécessaire a faire décroitre la concentration initiale d’un réactif de moitié.

Apres un intervalle t4/,, la concentration a diminué d’un facteur deux:.

e 1
4], =[ALe " = 2[4,

ln 2 700
k 600

500

Décomposition de
N,O5 a 67°C

= =12 = 1,=

Pour une réaction d'ordre un, le temps de demi-vie

g.:‘ 400 2“/2'
11/, est indépendant de la concentration ! z
Exemple: 4
(11 AN S N S S S, '
N205 — 2NO, + Ya 0o, 100 -
’IIA‘1 2"‘1/3?
ZHZOZ(I) % 2H20(|) + Oz(g) 0{} Sl() I(I)O : Ig(] 2(1}{} : 2_150 3(|10

Time, s
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6.1.5. Réactions d’ordre 2

[A]

[Alo—]

2A — Produits

Loi de vitesse de 2¢me ordre

x__1

1 »
[Al,  [4],

: = : + kt
[4],  [4],

Temps —
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__ 44l _ o
V= - = = k]

[A]t

fd

[A]
o, [A]

Séparation des variables
et intégrationentre O et t

= —kjdt =—k-t

R
[4]
1 T~ pente : k
L4y (L-molts?)
Temps —



6.1.6. Temps de demi-réaction (ordre 2)

A T1/,, On peut écrire | 4],,, = %[A]o
2 1
= +k-T
[A], [a], "
1
kT, = A—]
0

o

/2 — k[A]O

2A — Produits

Pour les réactions de deuxieme ordre, le temps de demi-réaction dépend de Ila

concentration initiale du réactif.

Exemple: 2NO,(g) — 2NO(g) + 0,(g)
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6.2 Résumé des ordres de réaction 0, 1, 2

O ordre: A — Produits
1 ordre: A — Produits
2 ordre: 2A— Produits

Ordre global Unités
de réaction de k
Z4ro mol-L'-s~!
Un s !
Deux L-mol s
Trois L%>mol s

Loi de vitesse ordre loi intégrée forme linéaire
LI o | [al=[a)-k | [a]-[4},-k
-% — k[A] 1 [A], =[A],e™ In[A] =In[A] - ks

_ [A]o ! = I + kt
—— ~HAT ? 4] - 1+ kt[A] [a] - [4]




6.3. Déterminer les ordres de réaction

1. Réactions avec un réactif:

graphes de [A], In [A], 1/A vs t

temps de demi-vie ty),

2. Réactions avec plusieurs réactifs:

Méthode des vitesses initiales
Méthode des réactifs en exces

A — Produits
[Alo In[Al, —
I 1
Temps — Temps —>
1 In2
T = 5F [A]o =TT

A+ B+ C+..— Produits

(4]

(4],




EXAMPLE Réactions avec un réactif, quelle est l'ordre de la réaction?

A —— Produits

t [s] [Al In[A] 1/1A]
0 100.000 4.605 0.010
30 74.082 4.305 0.013
60 54.881 4.005 0.018
90 40.657 3.705 0.025
120 30.119 3.405 0.033
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EXAMPLE Réactions avec un réactif
A —— Produits

t [s] (A] In[A] 1/[A]
0 100.000 4.605 0.010
30 74.082 4.305 0.013
60 54.881 4.005 0.018
90 40.657 3.705 0.025
120 30.119 3.405 0.033

[A] vs. t In[A] vs. t 1/[A] vs. t

A — Produits A — Produits A — Produits

4.500
100.000 4.000 \\ o
50000 3.500 0.025 .
— 3.000 0.020
< 60000 < = 2500 /
500 0.015
40,000 . 1500 0010

20000 1.000
0.500

0.000 0.000 0.000
0 20 40 60 80 100 120 0 20 40 60 80 100 120 0 20 40 60 80 100 120

temps [s] temps [s] temps [s]

1/[A]

0.005

La concentration de A est mesurée en fonction du temps et [A] vs. t, In [A] vst et 1/ [A] vs
t. Ce n'est que dans le graphique In [A] vs t que I'on obtient une ligne droite, donc l'ordre
de réaction est 1.
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6.3.1. Méthode des vitesses initiales

A+B+C+.. — Produits

1. On suppose que la vitesse initiale corresponde a la vitesse moyenne au début de la
réaction

2. On définit la vitesse initiale a partir des concentrations connues des réactifs au tempst=0

3. On change la concentration initiale d’'une seule espéece par un facteur n (connu)

4. En mesurant le rapport des vitesses de réaction on obtient l'ordre de la réaction pour
I'espece considérée

5. On réitere le processus pour les différentes especes chimiques

T L LS R e
vook[nAl[BY[C] Ve LARIBRICK

Si on double la concentration initiale de A: n = 2;

si vo'lvg =1 a=0
si vglvg =2 o=1
si volvg =4 o=2
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Exemple
2NO(g)+Cl,(g) — 2 NOCI(qg)

[NO] initiale [Cl,] initiale Vitesse initiale

Expérience (mol-L™") (mol-L™) (mol-L7 s
1 0,0125 0,0255 2,27 X 1077

2 0,0125 0,0510 4,55 X 107°

3 0,0250 0,0255 0,08 X 107°

La vitesse double si la concentration initiale de Cl, double: ordre partiel 1
(expériences 1 et 2)

La vitesse quadruple si la concentration initiale de NO double: ordre partiel 2
(expériences 1 et 3)

v =k [NO]? [Cl,] (dans ce cas, ca correspond aux coefficients stoechiométrigues)
On peut ensuite calculer k, en introduisant v,, [NO],, [Cl,]odans I'équation ci-dessus

k = v [NOJ2 [Cl,]* = 2.27-10°5-0.01252-0.02551 = 5.7 mol2-]2-s’1
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6.3.2. Méthode des réactifs en exces

nAA+nBB+nCC+ ... — Produits

But: rendre le probléme similaire a un systéme a réactif unique

Pour [A]y << [B]o, [C]o, etc.,

— d[A]/dt = k[A]*[BIP[C]' =k'[A]"

0

k'= k[B]g[C]Z) Réaction de pseudo-ordre o
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6.4. Influence de la température sur la vitesse de réaction

La "constante" de vitesse k varie fortement avec la température k = k(T)
En 1889 Svante Arrhenius proposa I'équation suivante:

k _% 2N,0,(g2) —— 4NO,(g)+0,(g)
=A e -5.00
f

Ea -6.00 |- |
Ink =1InA , - | I
RT e =iy Svante Arrheni
| vante Arrhenius
pour deux températures: ol | 1856 - 1907
In k2 _ E a 1 _ 1 -9.00 i A etE,
k R\T T o indépendants de T
1 1 2 ‘ !

-11.00 e e o ST )
, 0.41 x 1073K"!
A = facteur de fréquence
| | l | | J
Ea= énergie d ;activation (J mol_l) 2.90 3.00 3.10 3.20 3.30 3.40 x 1073
1/T
345 K 286 K

R = constante de gaz parfait

T = température absolue (K)
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6.4.1. Energie d’activation E,

L'énergie d’activation est la hauteur de la barriere a franchir au-dessus de I'énergie
potentielle des réactifs pour que la réaction se passe.

Energie d'actiyation E

Energie potentielle

7

Réactives

Enthalpie AH

Produites
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Example

20
E, = 60 ki/mol
18
E, =45 kJ/mol
16

14
12

E, =20 kJ/mol
10

v [mol/s]

2 L E, =10 kJ/mol

0 10 20 30 40 50 60 70 80 90 100
T [°C]

Dans la plupart des cas la vitesse double approximativement pour une augmentation de la
température de 10 K (E, = 50 kJ/mol)

D’autre part T change la constante d’équilibre (accélére les réactions dans les 2 sens)
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6.4.2. Interprétation de I’énergie d’activation
énergie d’activation E, = énergie du complexe activé (état de transition)
L'énergie d’activation est due au fait qu'il faut casser une liaison pour initier une réaction

chimique. L'énergie nécessaire provient de I'énergie cinétique des réactifs qui est partiellement
transmise a un complexe de collision. Ce complexe peut se modifier chimiquement et donner

les produits. % %
Br + H, — HBr + H
A énergie potentielle Br* H* H* —— €tat de transition
----------------- ) bbbl A
E, reverse
réactifs
Br*+H,
M ......
=0—-D |
_HBr + H* produits
......................... o8 wgg
>

progression de la réaction
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6.4.3. Efficacité des collisions

Interprétation de la loi d’Arrhenius pour une réaction élémentaire (pas de formation

d’intermédiaire)
3 o
Efficacité des collisions ‘ e . ..

k=dge %P .+.

@®-=-H .=I

As E— Orientation

(fréquence des
collisions)

2HI — H, + |

—

On néglige la variation de A; en fonction de la
température dans I'équation d’Arrhénius

Ea

_ 4 > Energétique
RT

portion of collisions
with the respective energy

energy ——p
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6.4.4. Influence de la température: énergie d’activation
Distribution de Maxwell-Boltzmann

» 2
372 m|v|?

f(v) dv = ( - ) e X Py

2rnkT

N
T

—
1

portion des molecule [%]

-
-

1 ! ! I
N, bei 7= 0fC

N, bei T|= 230°C

N, bei T=750°C
N, bei T=1000°C

500 1000 1500

vitesse [m/s]
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* Si les particules entrent en
collision avec moins d'énergie que
I'énergie d'activation, pas de
réaction.

* Pour une réaction se produise, les
particules doivent entrer en
collision avec des énergies
supérieures a l'énergie d'activation
E, (si la particule n'est pas dans la
zone ombrée ,pas de réaction).

* augmentation de la température
augmente la fraction des particules
dans la zone ombrée i.e. la vitesse

2000 de réaction augmente.



6.5. Mécanismes des réactions chimiques

o Laloi de vitesse est trouvée d'une facon empirique, par expérimentation.

o Le mécanisme réactionnel explique la loi de vitesse en termes d’une série de réactions
élémentaires.

o La molécularité est le nombre de particules qui participent a un processus élémentaire.
L'ordre d’une réaction élémentaire est égal a la molécularité.

Molécularité Processus Loi de vitesse ?er :;’ig:
unimoléculaire A — produits v = K- [A] 1
bimoléculaire A + A — produits v = k-[AJ? 2
bimoléculaire A + B — produits v = K-[A]-[B] 2
trimoléculaire A+ A+ A — produits v = k- [AJ® 3
timoléculaire | A+ A+ B — produits | v =k-[A]>[B] 3
timoleculaire | A + B + C — produits | v = k-[A'[B][C] | 3
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6.6. Réactions en plusieurs étapes (multi-étapes)
A —_ B —>C—> D —_ E ......

Pour une réaction multi-étape, le

profil énergétique présente

plusieurs barrieres d’activation; la

plus haute (E,) correspond a |'étape

déterminante (E.D.) (étape lente qui
Produits détermine la vitesse).

rapides

Réactifs

Energie potentielle

Intermédiaires 7~

Avancement de la réaction

Pour une réaction multi-étape la vitesse de E.D.=
réaction peut étre comparée a la vitesse d’ —>
écoulement de I'eau dans la figure E.D.=
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6.6.1. Réactions successives
A ko i kg P
vi=k[|A] v,=k)]I]

d|A e 1AL [0 [P
_ [dt]=V1_k1[A] Zj P

dt 5 . 2=2k
d| P S Teelss
—Eh] =v, =k,|I] ) ;:..-5 ] "' |
Temps [s]

Si k; <k, la concentration de / reste faible.
La premiere étape est déterminante pour la vitesse globale.
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Exemple: NO,(g)+CO(g) = NO(g) + CO,(g)

Loi de vitesse empirique: v=k- [N02]2
Meécanisme réactionnel qui explique la loi de vitesse expérimentale:
NO,(g) + NO,(g) = NO;(g) + NO(g) ~ vi=k[NO,]
+  NO,(g)+CO(g) = NO,(g) + CO,(g) V,=k,-[NO,][CO]

N0, (g) + WO, (g) + CO(g) > NOs(g) + NO(g) + 6, (8) + CO, ()
NO,(g) + CO(g) = NO(g) + CO,(g) v =k-[NO,|

Parce que k; << k», la premiére étape du mécanisme est |'étape déterminante de vitesse
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Question:

Pour la réaction 2NO,(g) + Fo(g) > 2NO,F(g)

La loi de vitesse empirique est: 'V = k[N02 ][Fz]

Lequel des mécanismes suivants est en accord avec cette loi de vitesse ?

1) NO,(g)+ F,(g) = NO,F(g)+ F+ k
NO,(g)+ F+— NO,F(g) k, <<k,

2) NO,(g)+F,(g) = NO,F(g)+F+ Kk
NO,(g)+ Fe— NO,F(g) k, >>k,

3) F,(g)—=Fs+F+ k
2NO,(g)+2F+«—=2NO,F(g) k,>>k,



Solution:

Pour la réaction 2NO,(g) + F5(g) — 2NO,F(g)

La loi de vitesse empirique est: V = k[N02 ][Fz]

Lequel des mécanismes suivants est en accord avec cette loi de vitesse ?

1) NO,(g)+F,(g)—= NO,F(g)+Fe k
NO,(g)+ F+— NO,F(g) k, <<k,
2) NO,(g)+F,(g) = NO,F(g)+F+ Kk
NO,(g)+ Fe— NO,F(g) k,>>k,
3) F,(g)—=F++F+ k

2NO,(g)+2F+—2NO,F(g) k,>>k

Chimie Générale Avancée (ChE 160g)
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6.7. Catalyseur d’une réaction

Substance qui accroit la vitesse d’'une réaction sans étre elle-méme consommeée.
Elle offre une autre voie ou un autre mécanisme pour passer des réactifs aux produits
avec une énergie d’activation plus faible que celle de la réaction initiale.

Catalyseur homogene

Se trouve dans la méme phase que
les réactifs

%/ \ réaction catalysée Catalyseur héterogene

Se trouve dans une autre phase que

—>

® Reactants ) _
3 AE# les réactifs.
[
@
ED . . . . 7
@ Souvent : solides finement divisés ou poreux
) . .
pour offrir la plus grande surface possible
a I'adsorption des réactifs
Products

Etude détaillée avec I'aide de surfaces modeles
tres bien définies (single crystal)

coordonnée réactionnelle ——>
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6. La cinétique chimique
Example: Décomposition de I'eau oxygénée

2H202(aq) —> 2H20(|) + Oz(g) ArHO =-98 kJ/mOI
AG®=-118 kl/mol
La décomposition de H,0, (eau oxygénée) est une réaction spontanée et exothermique
a 1 bar et 25 °C. Une solution de H,0, est quand méme (méta)stable parce que la
réaction est trés lente => E, est grande (>>RT).

A1 & A it Anatomy of a hydrogen
On pe.l.Jt acceélérer la décomposition eraxidy rocket bel, c:ny;tw )
en utilisant un catalyseur, comme le MnO,: .

Démonstration: La décomposition de H,0, a I'aide d’un catalyseur est utilisée dans des
systemes de propulsion par réaction
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6. La cinétique chimique

Example: Décomposition de I'eau oxygénée

Démonstration: La décomposition de H,0, a |'aide d’un catalyseur est utilisée dans des
systemes de propulsion par réaction
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6. La cinétique chimique
6.7.1. La catalyse hétérogene
2S0,(9)+02(g) — 2S03(g) (Catalyseur: V,0s; T: 500°C)

NN B e ..
@ ” 1. Diffusion des réactifs
! q 7
& N\ 7,9 > 2. Adsorption

3. Réaction (souvent le plus important:
casser une liaison, ici O,)

Surface

4. Désorption

5. Diffusion des produits

o, i e f e
Prix N Chimie 2007:
Trrz:l)\(/auc;je recl:r:;erche sur la catalyse ///?/////2//2////// ///}/////

hétérogene. Synthéese de NH;3 en
présence de Fe,0,) CO (Palladium)
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6.8. Procédé Haber -Bosch

N,(2) + 3H,(g) & 2NH,(g) IN=N I

NH, (g) AH; = -46,2 kJ/mol AS, = -98,6 J/(mol K) AG; = -16,6 kl/mol

Equilibre en faveur de 'ammoniac a température ambiante
mais la vitesse de réaction est tres lente.

Fritz Haber

, sy . . Prix Nobel 1918
Augmenter la température n’était pas la solution car on modifie

la constante d’équilibre de maniere défavorable aux produits

Thermodynamique: influencer I'équilibre de la réaction
Pression élevée

Basse température
Enlever 'ammoniac au fur et a mesure

Cinétique: augmenter la vitesse de la réaction
Augmenter |la température (mais nouvel équilibre défavorable) Carl Bosch
Catalyseur (surface) pour aider a casser une molécule de diazote Prix Nobel 1931

Chimie Générale Avancée (ChE 160g)



6.8.1. Conversion et vitesse procédé Haber -Bosch

NH; [vo%)]

|
N,(g) + 3H,(g) 2NH;(g) | N: N I
100
900
T NH, [vo%]
800 |-
80
700
70+
5
S 600}
60 2 S
(@} (@)
3 o 500
50 N ©
w .
a0l % g 400
(@ 0
2 o} o
2 % S 3001
30 2 6 >
20— A\ \ /
} \\ 100
o 7, ~ )
{al
T~ L | RSN !
200° 400° 600 ° 400°  450° SOOOT [0(;15500 600° 650°
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6.8.2. Catalyseur: synthese de I'ammoniac

— ]
L]

| - Catalyseur: BASF S6-10
~ ;: o ’

[

Y

Obtenu a partir du minéral magnétite (Fe;O,)
3 £ Structure compliquée: rugosité et pores (nm)

rd Ingrédient principal: Fe (métallique, réduit), O
| + impuretés K, Al, Ca

Etude mécanistique sur des cristaux de fer
de structure bien définie
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6. La cinétique chimique

6.8.3. Mécanisme de la synthese catalysée d’'ammoniac (NH)

I N+ 3H L'interaction entre le N, et la surface
T favorise la rupture de la triple liaison
314
INH + 2H
1129 kJ/mol 1400 3139
~ NH, + H
960 1 s Gerhard Ertl
T Prix Nobel 2007
460

AH=46 kdJ/mol

____________ o ‘l" Nz(:)NZad(_—)ZNad
H, 2 2H
\ T NH3 2 ad
Y 10d Nl:|l.ad ? NH—|2-ad NH34q Nag + Hag & NHyg
2H 4 Haa NH,g + Hag & NH; 59
NHZad + Had (:) NH3ad
NH3 ad (_—) NH3 (g)
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6.8.4. Validation du modele cinétique

Comparaison avec valeurs expérimentales obtenues sur des sites industriels
(avec catalyseur poreux)

1

(-
O
©
©
<9
210
~ | ¥
I @
zZ
:‘i
)
©
%1 02 1
=)
LS
8 o 1atm
e 150 atm
103 : , 0 300 atm
103 1072 1071 1

Experimental exit NH; mole fraction
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6.8.5. Biosynthese de I'ammoniac: nitrogénase bactérienne

ATP/ADP
Produisent électrons

Electrons
Guidés vers
3 clusters métalliques

Schrock catalyst with a Mo center (red)

1) Fe-S cluster
2) P-cluster
3) Mo-Fe

Richard Schrock
Prix Nobel 2005

Electrons réduisent N,
en NH3
Degrés d’oxydation?

N, +8H"+8e + 16 ATP + 16 HO — 2 NH; + H, + 16 ADP + 16 P,

Mécanisme précis non élucidé
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6.9. Catalyse enzymatique
Enzyme = catalyseur biologique = grandes protéines avec structure 3D

Substrat Produits . o, 7
qui leur donne une cavité dans laquelle

n ’ la réaction se déroule. La cavité est
+ I souvent spécifique a une molécule d’un

réactif donné (substrat).

o

Enzyme Complexe SE Enzyme

S+E =——™ SE > P + E Modulable biologiquement

Reconnaissance spécifique du substrat

Interaction enzyme-substrat = Changement de configuration de la molécule qui
abaisse I'E, de la réaction et I'accélere d’un facteur

allant de 107 a 107,

Vitesse réaction Energie d’activation
ZHZOZ(aq) — ZHZO(I) + OZ(g) Mol L-1 s-1 (k.l/mOI)
Non catalysée 108 71
Catalyseur 104 50

inorganique

catalase 107 8
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6.9.1. Cinétique enzymatique

Réaction globale

k
E+S P —> ES formation du complexe enzyme substrat : équilibre rapide
ki

ES—% s P4 E formation des produits

d[ P
Vitesse de réaction V = % = kz[ES] mais ES est un intermédiaire
d[ES]

On postule que [ES] reste constante

~> = k[E)[S]~k [ES]- k[ ES]=0
On E] = [E]o-[ES ]
e e k[ES1.[S]+k [ES]+k[ES]=k[E][S]

[E]o: concentration totale enzyme

(= aussi a la concentration initiale) [ES] _ kl[E]O[S]
k[ST+k, +k,

Soit KM

constante de Michaelis K, = k KM +15]
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6.9.2. Relation de Michaelis - Menten

D’apres les équations précédentes

V= @] _ k,[ES]~ KlE],15]
di K, +[S]

L

Vitesse de la réaction —»

V = Vmax/ 2

Chimie Générale Avancée (ChE 160g)

Ordre O

Ordre 1

v |S
Y x —5% [ ] relation de Michaelis-Menten
K, +[5]
Pour [S] grand K,, +[S]~=[S]
‘ v= vmax = k2 [E]O
Saturation de I'enzyme
. kZ
Pour [S] petit K,, +[S]~ K, w=p|v =K—[E]O.[S]
M
[S] —> Si [S] = Ky



