Chapitre n°7 Cinétique chimique PTSI

Introduction

Dans le chapitre précédent, nous nous sommes intéressés a I’évolution d’un systeme
chimique par une approche thermodynamique. (Constante d’équilibre)

Cependant I'approche thermodynamique n’est pas suffisante pour expliquer pourquoi
certaines transformations ne se produisent pas. Par exemple d’aprés la thermodynamique, le
carbone diamant devrait se transformer en carbone graphite pour étre dans un état d’équilibre
a température et pression ambiantes. Pourtant cette transformation n’est pas observée.

Derriere chaque réaction, il y a des molécules qui s’entrechoquent et la cinétique entre
en jeu (aspect temporel des transformations chimiques)

D’un point de vue de l'ingénieur, le temps mis par une réaction pour atteindre son
équilibre est un parameétre essentiel. Expérimentalement, on constate que la vitesse d'une
réaction (défini plus bas) dépend essentiellement de trois parametres :

e Latempérature joue un role prépondérant. (cf. 8§/l : la loi empirique d’Arrhenius)
¢ La composition du systeme. (cf. 8§l : loi cinétique de vitesse)
¢ La présence d'un catalyseur. (Point qui ne sera pas abordé en classe de PTSI)

I] Suivi temporel d'une réaction
1. Hypotheses

Beaucoup de systémes chimiques peuvent donner lieu a des études cinétiques, mais nous
traiterons en PTSI essentiellement des systemes qui seront tous considérés comme :

e Fermés (Sans échange de matiére avec I'extérieur).
e Isothermes (Température du milieu réactionnel constante).

e Homogeénes (Une seule phase).

2. Temps de demi-réaction

Le temps de demi-réaction (noté ti2) d’'une réaction chimique est défini comme le temps
nécessaire pour consommer la moitié du réactif limitant :

R
[R](t = t1/2) = [ZJ

3. Vitesses molaire et volumique de formation d'un produit, de disparition d'un réactif

La vitesse molaire de disparition v4(Ri) du réactif R; est égale a I'opposée de la dérivée temporelle
de sa quantité de matiere ngi(t) :

dng.(t)

va(R) = ———

-1
it (enmol.s™)

La vitesse molaire de formation vqP;) du produit P; est égale a la dérivée temporelle de sa
quantité de matiere npj(t) :

dnp (t)
v (Py) = % (enmol.s™1)
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Cependant, lorsque la transformation est isochore (volume du milieu réactionnel est
constant au cours de la réaction, exemple la réaction entre des espéces en solution). Il est utile
de travailler en concentration molaire pour les réactifs et des produits a I'image des tableaux
d’avancement dans le chapitre précédent. Ainsi, on définit :

La vitesse volumique de disparition vyo,4(Ri) du réactif R; :

d[R;](t)

It (enmol. L™ 1s71)

vg(R) = —

La vitesse volumique de formation vieAP;) du produit P; :
d|P;|(t
v (Py) = % (enmol.L™ts™1)

4. Vitesse molaire et volumique d'un réaction chimique

On définit la vitesse molaire de réaction V,. comme étant la dérivée temporelle de I'avancement :

V, = a (enmol.s™1)

La vitesse molaire de réaction V. peut s’exprimer en fonction des vitesses molaires de disparition
des réactifs et de formation des produits et des coefficients stcechiométriques algébriques
(positifs pour les produits et négatifs pour les réactifs) :

V, = xvg(R) = — x vy(B)) = — 2k
T W, Valtt _ij AN Ty dt

De méme, pour une réaction a volume constant, on définit la vitesse volumique de réaction :

i 1d[X],

1
==X
|74 dt Vi dt

(enmol. L™1s71)

II] Loi cinétique de vitesse
1. Ordre partiel et ordre global d'une réaction

On appelle loi cinétique ou loi de vitesse, la relation qui relie la vitesse volumique V d’une
réaction chimique aux concentrations des différents constituants du systéme.

La notion d'ordre de réaction est empirique, dans des conditions expérimentales fixées, on
constate que de nombreuses réactions chimiques écrites sous la forme :

a1R1+a2R2+. . .=31P1+32P2+. ..
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Suivent une loi cinétique de la forme d’une fonction monomiale des concentrations en réactifs,
la vitesse volumique de réaction V' s’écrit :

V =k X|[R]?" X[R,]"2X ... avecq;,q; ER

* (; est I'ordre partiel par rapport au constituant i. Il n'y a aucune relation a priori avec les
coefficients stoechiométriques de la réaction.

e On note q = ); q; I'ordre global ou ordre courant de la réaction.
e k est appelée constante de vitesse de la réaction dont la dimension dépend de q.

2. Dégénérescence de |'ordre

Considérons la réaction :
aA + B = yC

Supposons qu'elle admette un ordre courant. Sa vitesse s'écrit alors :
V = k[A]94|B]iB

On réalise la réaction avec un large exces de B, cela nous conduit au tableau d'avancement :

aA BB yC
Etat initial Cy Cy 0
Etat intermédiaire Cy — ax Cg — Bx Yx

La loi de vitesse est alors approximativement :

V = k[A]94[B]98 = kCAP[A]94 = kgp,[A]?4

L'ordre global apparent est désormais g4 au lieu de ga + g5 : il y dégénérescence de I'ordre.

Pour déterminer les ordres partiels par rapport a chaque constituant, on utilisera alors a méthode
d'Ostwald, qui consiste a se placer dans le cadre de la dégénérescence de |'ordre en répétant
I’expérience pour chacun des réactifs.

3. Ordre initial

Application 1 :

La réaction de I'hydrolyse de I'éthanoate de méthyle: HCOOC, + HyOaq) =

Hg
(aq)
HCOOH 4q) + C;H50H qq)admet une loi cinétique de la forme :

1. Laréaction admet-elle un ordre ?

2. Déterminer I'ordre initial de la réaction.
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3.

Réaction d'ordre O

Une réaction est d’ordre 0 lorsque la vitesse de réaction ne dépend pas de la concentration en
réactif, ce cas est rare. Pour une réaction aR = (P.

La vitesse volumique de réaction s’écrit )| V = k x [R]® = k |,aveck en mol. L™1.s7!

Application 2 :

1.

Egaliser I'expression de la vitesse volumique de réaction V' pour une réaction d’ordre 0
avec sa définition (§1.4.). En déduire une équation différentielle sur la concentration en
réactif [R].

2. Résoudre cette équation en considérant la condition initiale : [R](t = 0) = [R],.
3. En déduire I'expression de ti1/2 pour une réaction d’ordre 0.
4. Réaction d'ordre 1

Une réaction est d’ordre 1 lorsque la vitesse de réaction est proportionnelle a la concentration en
réactif. Pour une réaction aR = (BP.

La vitesse volumique de réaction s’écrit ;] V = k X [R] |,aveckens™

1

Application 3 :

1.

Egaliser I'expression de la vitesse volumique de réaction V' pour une réaction d’ordre 1
avec sa définition (§1.4.). En déduire une équation différentielle sur la concentration en
réactif [R].

Résoudre cette équation en considérant la condition initiale : [R](t = 0) = [R],.

En déduire I'expression de ti/2 pour une réaction d’ordre 1.
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5. Réaction d'ordre 2

Une réaction est d’ordre 2 lorsque la vitesse de réaction est proportionnelle au carré de la
concentration en réactif. Pour une réaction aR = (P.

La vitesse volumique de réaction s’écrit )| V = k x [R]?| ,avecken L.mol 151

Application 4 :
1. Egaliser I'expression de la vitesse volumique de réaction V' pour une réaction d’ordre 2
avec sa définition (§1.4.). En déduire une équation différentielle sur la concentration en
réactif [R].
2. Enséparant les variables, montrer que cette équation peut se mettre sous la forme :

=—aXkXdt

3. Intégrer cette équation entre 0 et t en considérant la condition initiale : [R](t = 0) =

[R]o.
4. En déduire I'expression de ti/2 pour une réaction d’ordre 2.

ordre 0 t1)2 = 2—]£ Le temps de demi-réaction est proportionnel a [R]o

ok

In2 ., N
ordre 1 tij2 = A Le temps de demi-réaction est indépendant de [R]o

ok

1 .. . . N
ordre 2 | t1/3 = W Le temps de demi-réaction est inversement proportionnel & [R]o

« 0
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IIT] Dépendance de la vitesse avec la température : la loi empirique d'Arrhenius

La température modifie la constante de vitesse de réaction k. La constante de réaction est
en général croissante avec la température.

Pour avoir un ordre de grandeur, on considére qu'en augmentant de 10 K, on multiplie la
constante de réaction par un facteur généralement compris entre 1,5 et 4.

En 1889, le chimiste Svante Arrhénius propose une loi expérimentale :

Ey

k(T) = Ae RT

- A est appelé facteur pré-exponentielle et s’interpréte comme un facteur de
probabilité de collision entre les molécules.

- Ej, est appelé énergie d’activation et s'interprete comme [|'énergie typique que
doivent avoir les molécules (par agitation thermique) pour que la réaction se produise.

Application 5 :

1. En réalisant une régression linéaire sur des grandeurs bien choisies, déterminer I'énergie
d’activation de la conversion du cyclopropane en propene a partir des données suivantes :

T(K)

750

800 850 900

k (s?)

1,8x10*

2,7x1073 3,0x1072 0,26

2. En déduire la valeur de la constante de vitesse k a 500°C.
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