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=PFL  Vitesse de réaction

oA+ ogB—> o C+ oy D

= Au cours d’'une réaction chimique a volume constant, la concentration des réactifs
diminue au cours du temps (disparition / consommation), alors que la
concentration des produits augmente (apparition / production).

= On définit la vitesse d’apparition d’'un produit et la vitesse de disparition d’'un
réactif par la dérivée de la concentration de I'espéce en fonction du temps.

dt

S

= Vitesse de d'apparition : v¢ = +% vp = +% 5 d[A] I
|5 dt

= La vitesse de disparition : v, = _ &l - _ diB] %
O

-
= On ajoute le signe positif (pour I'apparition des produits) ou négatif (pour la SR

disparition des réactifs) devant la dérivée afin que la vitesse soit toujours positive.



=PFL  Vitesse de réaction

oA+ ogB—> o C+ oy D

= A volume constant, la vitesse de disparition d’'un réactif est liée a la vitesse
d’apparition d’'un produit par les coefficients stoechiométriques w,.

= On définit la vitesse de réaction v comme la vitesse de disparition ou d’apparition
normalisée par le coefficient stoechiométrique o, de I'espece i concernée.

Vitesse de la réaction :
VA U UC Up
v = = = ——— —
Wy W WOc Wp
1 d[A] 1 d[B] 1 d[C] 1 d[D] [mol ]

- L-s

wp dt wg dt oc dt wp dt



=PFL  Loi de vitesse

oA+ ogB—> o C+ oy D

= |a vitesse de réaction dépend de la concentration des réactifs au temps t.
Empiriquement, les concentrations des réactifs sont reliées a la vitesse de
réaction par une constante de vitesse k dépendante de la température.

v=k-[A] - [B]’

= | a loi de vitesse dépend également de parametres « et S qui rendent la relation
non-linéaire (sauf dans le casou a et f =1). a et fs’appelle les ordres partiels
de la réaction. Leurs valeurs dépendent de la réaction (mécanisme) et doivent
étre déterminée expérimentalement (pas nécessairement € N).

= || y a autant d’ordre partiel que de nombre de réactifs. Ici, ordre partiel en A et
ordre partiel en B.

= La somme des ordres partielles (« + ) donne 'ordre global de la réaction. On
parle de réaction d’ordre 0, 1, 2 ou 3. L'unité de k dépend de 'ordre de réaction.



=PFL  Reactions d’ordre zéro

A — Produits
Loi de vitesse d'ordre 0: v = —% =k-[A]° =k

d[A] [A] t
~a = k= Jay, Al =~ f_p k- de = [A]e ~ [Alo = —k - (£ - 0)

A d[A]

A — = _k
[Alo = i
% Diminution de la concentration du réactif ;
< a vitesse constante jusqu’a épuisement. —
— 2

0 > La vitesse de la réaction est indépendante 0

tl's de la concentration des réactifs. 0

t/s

Exemple : réactions pour lesquelles des phénoménes physiques sont limitants (électrolyse, photochimie

ou catalyse hétérogéne).

»



=PFL  Réactions de premier ordre

A — Produits
. . ; A
Loi de vitesse d'ordre 1: v = —% k- [A]}
dlA] _ [Ale 1 — (" pede=1n(Be) = _p . —
" | = fA]O [A [A]=—J _,k-dt =In ([Ah) =—-k-(t—0)
[A]o = [A]t - [A]O . exp(—k . t) ln[A]OA pente = —k
d[A] -0
= dt <
< La concentration de A décroit E
- exponentiellement avec le temps.
0 > En reportant In[A] = f(f), on obtient une 0 >
0 tls droite de pente —k [s]. 0 tls

Exemple : Désintégration radioactive



=PFL Temps de demi-réaction (demi-vie) 7.,

Temps nécessaire a faire décroitre la concentration initiale d’'un réactif de moitié.

Apres un intervalle 7., la concentration a diminue
d’'un facteur deux :

1 800 ¢

[A]ry2 = |A]o - exp(—k - TVZ) = E [A]g "
= exp(—k - ’l'1/2) =3 0

ln(Z) y 500

= T1/2 = k %400

Prn0

300

Pour une réaction d’ordre 1, le temps de demi-vie
7, est independant de la concentration ! -

Exemple: N,O; - 2 NO, + %2 0O,
2H,0,()) >2H,0 () +O,(9) o

Deécomposition de

:::: N,Os a 67° C
'L KK

iy, 2xtyp;
| 1 .l

I =Y 1 |
50 100 150 200 250 300
Time, s



=PFL  Réactions de deuxieme ordre

A — Produits

Loi de vitesse d'ordre 2: v = —% = k - [A]?
_dlAl _ a1z o (lAle L —_(f pedr=L_ Y _ (-
dt =k -[A] :>f[A]0 [A]2 [A] = ft=0k dt_[A]o [Aly k- (=-0)
= L _ ! +k-t
Al a0A] (Al [Alo N R
= a < 1 :
z = [A]t — 1 k W
_+ . t 0
0 s [A]O 0 >
0 t/'s 0 tls

Exemple : 2 NO, (g) > 2 NO (g) + O, (9)



=Pl Question

= Quelle est I'unité de la constante de vitesse k pour une réaction de second
ordre?

Pas d’unité

Q

g1

(o)

mol-L-1-s
mo|2 L-2 .S-1

o O
SN N = N N

L-mol1-s-1

®



=PFL - Temps de demi-réaction (ordre 2)

A ., on peut ecrire : [Alr = [Al]o tk-T, = @
" 2
" 1
= 'T%—m
1
75T k1AL

Pour les réactions de deuxieme ordre, le temps de demi-réaction depend de
la concentration initiale du réactif.

10



=PFL  Résumé des ordres de réaction 0, 1,2

A — Produits
e o | toimene | rome e
d[A]

BT 0 [Ale = [Alo — k- ¢ [Ale = [Alo — k- ¢
dlA

—%zk Al I [Al, = [Aly-exp(—k-t) In[Al, = In[Al, — k - ¢

1 1 1
o2 L S AL T,



=PrL

Détermination des ordres de réaction

1) Reéactions avec un seul réactif : A — Produits
« Graphique de [A], In[A] et 1/[A] en fonction du temps

« Temps de demi-vie en fonction de [A],

2) Reéaction avec plusieurs réactifs : A+ B + C — Produits
* Méthode des vitesses initiales

 Méthode des réactifs en exces

12
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=PFL - Méthode des vitesses initiales

A+B+C+ ... > Produits

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

On définit la vitesse initiale a partir des
concentrations connues des réactifs au temps
t=0.

On change la concentration initiale d’'une seule
espece par un facteur N (connu).

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

On réitere le processus pour les différentes
especes chimiques.

>

[A]/ M

[
»

t/s

O

0

vo = k- [Alo® - [Blo” - [C]o"
vo' =k - (N - [Al)® - [Blo" - [C]o

v’ _ k- (N-[AJ)* - [Blo” - [Clo" _
Yo k-[Alo" - [Bly" - [Clo"

Si on double la concentration initiale
deA(n=2):
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=FFL  Exemple

2 NO (g) + Cl, (g) > 2 NOCI (g)

Mo/ | oL/

0,0125 0,0255 2,27-10°
2 0,0125 0,0510 4,55-10-°
3 0,0250 0,0255 9,08-10°

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

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

v = k - [NO]?- [Cl,] (dans ce cas, ¢a correspond aux coefficients stoechiométriques)

On peut ensuite calculer k, en introduisant vy, [NO],, [Cl,], dans I'équation ci-dessus.



=PrL. Méthode des réactifs en exces

aA+bB+cC+... > Produits

But: rendre le probléme similaire a un systeme a réactif unique.
Pour [A], << [B]y, [C],, etc.

Réactif limitant beaucoup plus dilué de tel sorte que les autres concentrations
peuvent étre considérées comme ~ constantes :

[B] = [B], ; [C] = [C], ; etc.
d[A]

dt

IR

k- [A]% - [Blo” - [Clo” = K- [A]®

Avec k' =k - [B]OB- [C],} réaction de pseudo ordre «



16

=PFL  Influence de la température sur
la vitesse de réaction

La "constante" de vitesse k varie fortement

avec la température k = k(T) Svante Arrhenius

(1859-1927)

En 1889 Svante Arrhenius proposa I'équation
suivante: -9 T, 2 N,O5 (9) > 4 NO, (9) + O, (9)
.
k=A- exp (_—Ea) 7 + 5. Pente = -E_ /R
RT . "o,
E Pour 2 températures T, et T, & . | "
_ _ Ea our 2 températures T, etT,: £ | ",
Ink=InA BT 1 ky Eof1 1 9 .
nk1 ~R\Ty T, 10+ "o,
A = facteur de fréquence 11+ '
E_= énergie d’activation (J mol') A et E, indépendants de T | | | | | =
R = constante de gaz parfait 29 30 31 32 33 34x103

T = température absolue (K) 1T K]



=P7L  Energie d'activation

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.

A

Etat de transition (1)

Réactifs

Energie potentielle

Produits

v

Coordonnées de réaction

17



=PFL  Influence de la température
sur la vitesse de réaction

——100 kJ/mol ——45 kJ/mol ——10 kJ/mol Vitesse = 1 pour T =298 K

Vitesse = 2 a quelle température ?

Vitesse
N w SN (@) ] (0} ~ oo

Dans la plupart des cas la vitesse double
approximativement pour une augmentation
de la température de 10 K (E, = 45 kdJ/mol)

1 D’autre part T change la constante
d’équilibre (facilite les réactions dans les 2
sens).

278 288 298 308
Température / K



=PrL

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 et est partiellement transmise a un
complexe de collision. Ce complexe peut se modifier chimiquement et donner les produits.

Energie potentielle

Ch) Etat de transition (I) Brr+H, > HBr + H°

E

a

Reéactifs

=0~ @

Produits

v

Coordonnées de réaction

19



=PFL  Efficacité des collisions

Interprétation de la loi d’Arrhenius pour une
reaction élémentaire (pas de formation
d’'intermédiaires)

_Ea
k=A-exp ﬁ

= Facteur de fréquence A :
Frequence des réactifs correctement orientés.

On néglige la variation de A en fonction de la température
dans I'équation d’Arrhenius.

= Rapport énergétique exp (;E;) ;

Fraction des réactifs ayant I'énergie pour réagir.

20

Orientations :
2Hl > H,+1,

23 % =

,+' . ...... ‘ ”

Energétique :

A

T

Température T, > T,

E

a

Fraction des
particules capables
de réagir

Fraction de particules ayant
une énergie interne U

Energie interne U
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EPFL - Meécanismes de réactions chimiques

= La loi de vitesse est trouvée d’'une fagcon empirique, par expérimentation.

= e mécanisme réactionnel explique la loi de vitesse en termes d'une série de
reactions élémentaires.

= |_a molécularité est le nombre de particules qui participent a un processus
élémentaire. L'ordre d’une réaction €lémentaire est égal a la molécularité.

Ordre de
Molécularité Loi de vitesse
réaction

unimoléculaire A — Produits v=k-[A]

bimoléculaire A + A — Produits v =k - [A]? 2
bimoléculaire A + B — Produits v==k-[A] - [B] 2
trimoléculaire A+ A + A — Produits v=k-[A]® 3
trimoléculaire A + A + B — Produits v = k- [A]* [B] 3
trimoléculaire A + B + C — Produits v=k-[A]-[B]-[C] 3
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=PFL - Mécanismes de réactions chimiques

= Réactions en plusieurs étapes (multi-étapes) Pour une réaction multi-étape, le profil

énergétique présente plusieurs barrieres
A->B—->C—-D d’activation; la plus haute (E,)

A Et dét : t correspond a 'étape déterminante
ape aeterminante (étape lente qui détermine la vitesse).

La vitesse d’une réaction multi-étape

peut étre comparée a la vitesse
d’écoulement de I'eau dans la figure :

S e
Y U ]
T T

Produit D W \U T>

Coordonnées de réaction ‘ [ ‘ [ ‘ [

Reéactif A

Intermédiaire B

Energie potentielle

Intermédiaire C

v
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=PFL Exemple : Mécanisme d’une réaction multi-étape
NO, (g) + CO (g) - NO(g) + CO, (9)

Loi de vitesse empirique : v = k - [NO,]?

Méecanisme réactionnel qui explique la loi de vitesse expérimentale :
NO, (g9) + NO, (g) - NO; (g) + NO (g) vy = ky - [NO,]?
NO; (g) + CO (g) > NO, (g) + CO, (9) vy =k - [NO3] - [CO]

NO, (g) + NSztg) + NO5{g} + CO (g) — NOztg} + NO (g) + Notg)+ CO, (9)
NO, (g) + CO (g) = NO(g) + CO, (9) v =ky-[NO]* +k; - [Nog] -[CO]

négligeable
La réaction 1 est beaucoup plus lente (k; < k,). C’est I'étape déterminante. v,
est negligeable par rapport a v;.




=P

L=

L

Question

= Comment la constante de vitesse influence-elle la vitesse de réaction ?

a) Plus k est grand, plus la réaction est rapide

)
b)
c) Plus k est petit, plus la réaction est rapide
d) Plus k est petit, plus la réaction est lente

Plus k est grand, plus la réaction est lente

24



=PrL

Catalyse

25

Un catalyseur est une 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 reaction initiale.

Energie potentielle

y

A

$)

Réaction initiale

Réaction catalysée
Réactifs

Produits

»
»

Coordonnées de réaction

Catalyseur homogeéne :
Se trouve dans la méme phase
que les réactifs.

Catalyseur héetérogene :
Se trouve dans une autre phase
que les réactifs.

Souvent : solides finement divisés ou poreux
pour offrir la plus grande surface possible
a I'adsorption des réactifs

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



=PFL  Décomposition de I'’eau oxygénée "

AH° = -98 kd/mol
A.G° = - 118 kd/mol

La déecomposition de H,O, (eau oxygénee) 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 tres
lente = E_ est grande (>>RT).

2 H,0, (aq) - 2 H,0 (£) + O, (9)

On peut accélérer la décomposition en utilisant un catalyseur, comme le MnO.,,.

La décomposition
de H,0O, a l'aide
d’'un catalyseur
est utilisée dans
des systémes de
propulsion par
réaction :
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=P7L  Catalyse enzymatique

Enzyme = catalyseur biologique = grandes protéines avec structure 3D

Site actif

Substrat

Enzyme Complexe

enzyme-substrat
y Catalase

La réaction se déroule dans une cavité (site actif).
La cavité est souvent spécifiqgue a une molécule
d’un réactif donné (substrat).

2 H,0, (aq) —» 2 H,0 (t) + O, (9)

T s | £

Initiale 108 M/s 71 kd/mol
MnO, 104 M/s 50 kJ/mol

L'interaction enzyme-substrat genere un changement
de configuration de la molécule qui abaisse I'E, de la
réaction et 'accélére d’'un facteur allant de 107 a 10'7.  Catalase ~ 10"M/s 8 kJ/mol
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=PrL Ce qu'il faut savoir... (cinétique)

= Connaitre la loi générale de vitesse d'une réaction chimique totale qui lie la
vitesse, la constante de vitesse, les concentrations (activités) des réactifs ainsi
que leur ordre partiel

= Utiliser les équations de cinétique d’ordre 0, 1 et 2 (avec un seul réactif) pour faire
des calculs de cinétique formelle (calcul de quantités de réactifs consommeés ou
de produits générés en fonction du temps).

= Calculer le temps de demi-vie de réactions avec une cinétique d'ordre 0, 1 et 2

= Déterminer, pour une réaction avec plusieurs réactifs, les ordres partiels associés
a chaque réactif en utilisant la méthode des vitesses initiales et la méthode des
réactifs en exces.

= Calculer la variation de la constante de vitesse avec la température en utilisant la
loi d’Arrhenius.

= Connaitre le principe de la catalyse



