Mécanismes
reactionnels

What does this look like to you?

If it looks like an elephant being eaten by a
boa constrictor, you're still a child at heart

If it looks like an energy
reaction diagram, you're a
chemist and your life is over...

Op)c i $HC




C.4.2 Modélisation microscopique : mécanismes réactionnels et lois de vitesse dans des cas simples

La modélisation, au niveau microscopique, d'une transformation chimique s’appuie sur les mécanismes réactionnels. L'ob-
tention d'une loi de vitesse a partir d'un mécanisme réactionnel est limitée, en premiére année, aux cas présentant une
étape cinétiquement déterminante et permettant d’appliquer I'approximation du pré-équilibre rapide (I’approximation de
|’état quasi-stationnaire est abordée dans le programme de deuxiéme année). Une approche numérique doit ici permettre

de favoriser la réflexion sur les phénomenes plutot que la technicité calculatoire. Dans ce but, le professeur utilise, et met a
disposition des étudiants, des simulations obtenues a partir d'un langage de programmation, afin d’illustrer le modele de
I’étape cinétiquement déterminante et d’identifier les conditions de son utilisation.

Notions et contenus Capacités exigibles

Modélisation microscopique d'une transformation : mé- | Retrouver I'équation de la réaction modélisant la transfor-
canisme réactionnel, actes élémentaires, intermédiaires | mation a partir d'un mécanisme réactionnel par stades.
réactionnels. Ecrire la loi de vitesse d'un acte élémentaire.

Molécularité d'un acte élémentaire et loi de van't Hoff.

Profil réactionnel. Distinguer un intermédiaire réactionnel d'un complexe
activé sur un profil réactionnel.




Modélisation d’'une transformation par deux actes élé-
mentaires opposés, état d’équilibre d'un systeme.

Modélisation d’'une transformation par deux actes élé-
mentaires successifs. Notion d’étape cinétiquement déter-
minante.

Traitement cinétique d'un mécanisme : approximation de
I'étape cinétiquement déterminante, approximation du
pré-équilibre rapide.

Capacité numérique : a 'aide d'un langage de program-
mation, tracer I'évolution des concentrations par résolu-
tion numérique de I'équation différentielle.

Exprimer en termes de concentrations I'égalité des vi-
tesses a I'équilibre dans le cas d'une transformation mo-
délisée par deux actes élémentaires opposés.

Reconnaitre, a partir d'informations fournies, les condi-
tions d’utilisation de I'approximation de I'étape cinéti-
quement déterminante ou de l'approximation du pré-
équilibre rapide et établir la loi de vitesse de réaction a par-
tir d'un mécanisme réactionnel. Confronter le résultat a la
loi de vitesse expérimentale.




C.4.3 Catalyse, catalyseurs

Introduit expérimentalement, I'effet catalytique est modélisé, au niveau microscopique, par un mécanisme réactionnel
concurrent présentant des étapes plus nombreuses et plus faciles. L'étude de la catalyse enzymatique est illustrée par des
exemples pris dans le domaine du vivant ou d’applications utilisant le biomimétisme, et permet de réinvestir les structures
et interactions entre entités chimiques. En ce qui concerne la catalyse enzymatique, seul le mécanisme sans inhibiteur
dans le modele de Michaelis-Menten doit étre connu, les autres mécanismes faisant intervenir des inhibiteurs sont fournis
pour pouvoir établir la loi de vitesse.

Notions et contenus Capacités exigibles

Catalyse d'une transformation, catalyseur. Citer les propriétés d'un catalyseur et identifier un cataly-
seur d'une transformation a I'aide de données expérimen-
tales.

“Intervention du catalyseur dans le mécanisme réaction- | Reconnaitre un catalyseur dans un mécanisme réaction-
nel. nel. Mettre en évidence un effet catalytique par comparai-

son des profils réactionnels sans et avec catalyseur.
Catalyse enzymatique, site actif d’'une enzyme, complexe | Etablir la loi de vitesse de formation d’un produit dans le
enzyme-substrat. Modeles de Michaelis-Menten avec et | cadre du modele de Michaelis-Menten avec pré-équilibre
sans inhibiteur. rapide, les mécanismes avec inhibiteurs étant fournis.




* Une équation de réaction associée a une transformation chimique ne
traduit pas la réalité microscopique de la transformation.
* Elle ne permet que de traduire le principe de la conservation de la masse au

cours de la réaction.
Grace a la loi cinétique, on peut modéliser la réalité microscopique par un

meécanisme réactionnel.

Equation de réaction Lo1 cinétique expérimentale
H, +1, = 2HI Ordre global 2 : v = k[H,][L,]
H, + Br, = 2HB 1
2T ; K[H][Bry]?
Sans ordre : v =
1+ k'|HBr]
[Br2 |

Grace a la loi cinétique, on peut conclure que ces deux réactions ne
se produisent pas de la méme maniere a I’échelle microscopique.



Notion de mécanisme réactionnel et d’actes éléementaires
'équation d’une transformation chimique, en général, ne représente pas le
déroulement de la réaction a I'échelle moléculaire.

2 MnO, + 6 H,0* + 5H,C,0, = 2 Mn?* + 14 H,0 +10 CO,
La rencontre simultanée de 13 ions et molécules est infiniment peu probable !

Acte élémentaire :

On appelle acte élémentaire une réaction chimique se déroulant au niveau
microscopique en une seule étape : les réactifs sont directement transformés en
produits (sans formation d’especes chimiques intermédiaires).

Molécularité d’un acte élémentaire

La molécularité d’un acte élémentaire est le nombre de particules de réactifs
qui participent a I'acte élémentaire.

Un acte élémentaire implique 1, 2 voire 3 (rare!) particules de réactifs (ion,
atome, molécule, radical), mais JAMAIS davantage.




1 particule, acte monomoléculaire :
cyclopropane - Propéene

2 particules, acte bimoléculaire :
HO" + CH;Cl - CH,OH + CI

3 particules (rare), acte trimoléculaire :
2NO + Br, - 2 NOBr



Un acte élémentaire traduit une réalité moléculaire (et non molaire),

il met en jeu des entités chimiques.
Cela n’a pas de sens de parler de « demi entités » et donc :
* Les nombres stoechiométriques des réactifs et produits d’'un acte
élémentaires sont forcément entiers.
e La molécularité d’'un acte élémentaire est égale a la somme des
nombres stoechiométriques des réactifs.

Tous les actes élémentaires suivent la loi de Van’t Hoff

LU'ordre partiel de I'acte élémentaire par rapport au réactif A est égal a son
nombre stoechiométrique non algébrique a,.

Attention : la réciproque n’est pas vraie car une réaction qui suit la loi de Van’t
Hoff n’est pas forcément un acte élémentaire.

Conséquence :

I'ordre global d’'un acte élémentaire est égal a sa molécularite.




Mécanisme réactionnel :

Une réaction dite complexe, se décompose en plusieurs actes eélémentaires.

La succession d’actes élémentaires dont la superposition conduit a |la
transformation macroscopique est appelée mécanisme réactionnel.

Ainsi, au cours de la transformation des especes chimiques intermédiaires sont
formées puis consommeées : les intermédiaires réactionnels (IR).

Les intermédiaires réactionnels sont des espéces ne figurant ni
parmi les réactifs, ni parmi les produits d’une réaction, mais qui sont présent
dans le milieu réactionnel pendant le déroulement de la réaction. Ils sont
formés de maniere intermédiaire puis consommeés.

Ce sont généralement des especes peu stables qui possedent un faible temps
de vie mais que I'on peut détecter voire isoler dans certain cas.



Ce sont en général des especes ioniques ou radicalaires, ils apparaissent souvent
a la suite de rupture d’une liaison chimiques :

- Rupture homolytique (symétrique) : on forme des radicaux

/\/‘\

A—/B —p A® + B*®
- Rupture hétérolytique (dissymétrique) : on forme des ions

/\ ® O
A—B — Al + B

Attention a ne pas confondre intermédiaires réactionnels et
catalyseur : un catalyseur est consommeé au cours de |a réaction
puis est régeneré.




En chimie organique, on rencontre souvent des intermédiaires
réactionnels cationiques, dans lesquels un atome de carbone porte une lacune
électronique, et par conséquent, une charge +e : ces intermédiaires sont des

carbocations.
lacune ¢€lectronique

Rlu,, l

‘e, n
,C——RI

R2/ AX

3

Suivant la nature des groupements liés au carbone, on distinguera 3
types de carbocations : primaire, secondaire et tertiaire.



B Carbocation primaire : le carbone est
lié a un groupe alkyle et a deux atomes
d’hydrogene.

M Carbocation secondaire : le carbone
est lié a deux groupes alkyles et a un
atome d’hydrogene.

B Carbocation tertiaire : le carbone est
lie a trois groupes alkyles et a aucun
atome d’hydrogene.

Les carbocations ne sont pas tres stables, ils ont une durée de vie tres breve.




Les carbocations les plus stables sont les carbocations stabilisés par
mésomeérie.

O
R R; R,
s 7 , Ve
q_ C C C"JJ
™~ \R1 +0 W,/Rl

En absence d’effet mésomere, les carbocations tertiaires sont les plus stables
suivis des secondaires, les moins stables sont les primaires. On dit que les
groupes alkyles sont inductifs donneurs ( en fait, il s’agit d’une stablisation

orbitalaire par hyperconjugaison.)



Ces carbocations se forment :
par rupture hétérolytique d’une liaison

HiC, £hs

HA3 5
3 2
Cl > a“ @ +C1
H+C Ly
3

* par addition sur une insaturation (double ou triple liaison)

Me
@
L] 1\\\\\Me

H ‘H




Autres intermédiaires tres courants, et notamment en phase gazeuse :
les radicaux.

Ce sont des especes qui possedent au moins un électron célibataire.
Cet électron est généralement représenté par un point pres de

I'atome qui le porte. lls sont formés par rupture homolytique d’une
liaison :

Cl Cl

. 2Cl ®

® H;C CH,

H-C Friedrich Adolf Paneth
(1887-1958)



La troisieme catégorie d’intermédiaires réactionnels que |'on
rencontre en chimie organique est celle des carbanions qui sont des
especes obtenues par rupture hétérolytique dans lesquelles cette
fois un atome de carbone porte un doublet libre, ce qui formellement
le rend porteur d’'une charge -e. La structure d’un carbanion est donc
la suivante :

S ©

S

& &L N“H
H+C H,C H,C

CH; CH; CH;

Evidemment des IR chargés ou radicalaires se rencontrent
également en chimie inorganique



Il existe deux types de meécanisme :

* le mécanisme par stades adapté aux
intermeédiaires ioniques.

* |le mécanisme en chaine adapté aux
intermédiaires radicalaires.



Mécanisme par stades (ou a séquence ouverte)

Le passage des réactifs aux produits a lieu grace a une succession d’actes
élémentaires, se déroulant toujours dans le méme ordre. Chaque intermédiaire
est formé par un acte élémentaire et consommé dans un acte ultérieur.

L'équation de la réaction s’obtient en effectuant une combinaison linéaire de tous
les actes élémentaires de maniere a éliminer les intermédiaires, sans tenir compte
de leur renversabilité.

k1
hydrolyse du  mécanisme : (CH3)3C — Br (CH3)3C* 4+ Br~
chlorure de k_q
tertiobutyle k.,
en milieu (CH3);Ct + HO~™ — (CH3),C — OH
basique

Blla]:l (CHg)SC — Br + HO™ = (CH3)3C — OH + Br~—



Mécanisme en chaine (ou a séquence fermée)

Le passage des réactifs aux produits a lieu grace a une succession d’actes
élémentaires, dont certains peuvent se répéter indépendamment des premiers.
Un ou plusieurs intermédiaires (dit porteur de chaine) apres avoir été

consommes, sont formeés a nouveau par un acte élémentaire ultérieur.
Ex : synthese radicalaire de HBr

k c ele e
Br, — 2B } Amorcage ou Initiation
;‘52 ~
Br’ + H, " H* + HBr Etapes de propagation :
K_, > |'ensemble forme le maillon de chaine
. ks . (-2 est une étape d’inhibition)
H + Brp — HDBr + bBr 7
K, ..
2Br' — Br, } Rupture ou terminaison

Pour obtenir 'équation de réaction principale, on somme les actes élémentaires de la phase de propagation de

maniére a faire disparaitre les intermédiaires, sans tenir compte de leur renversabilité. H, + Br, = 2 HBr



Bre

Br,

+ RH

Re+ Br2

2 Bre

> 2 Bre

> HBr + Re

> RBr +Bre

4 }Bl'z

RH

HBr

Br-

RBr

Br




Etude énergétique



Description microscopique d’un acte élémentaire : aspects énergétiques
Energie potentielle d’interaction entre deux atomes (courbe de Lennard-Jones
ou courbe de Morse)

Les atomes interagissent a distance et on peut définir leur énergie potentielle
d’interaction.

Le cas de l'interaction entre deux atomes nous a permis de définir la liaison

covalente. Ep |

repulsion

resultante

attraction




Ep (J/mol)

0-

A

interactions répulsives entre atomes

/Atance d'équilibre entre les deux atomes :
. formation de la liaison covalente A-B

Ep d'équilibre |-.

/ distance entre deux atomes A et B

—

Interactions attractives entre atomes



Chemin réactionnel et diagramme énergétique d'une réaction.

Energie potentielle du systeme réactionnel

Considérons la réaction entre un atome d’hydrogene, noté H, et une molécule

de dihydrogene H,-H;, en phase gazeuse.

Le bilan de la réaction rend compte ici du déroulement de la réaction a

I"échelle atomique :

H, + H,-H, & H,-H, + H,

M1

Pour représenter l'énergie potentielle du systeme
formé des 3 atomes, il faut un espace a 4
dimensions : 3 dimensions pour les distances d,,, d,;
et d,; et la 4°™¢ dimension pour celle de I'énergie
potentielle E,. La représentation E; =f(d,,, d;3, d,3)
est une hypersurface.

dis
dio

Hy, 92 Hag



Les calculs montrent que le s
mode le plus efficace pour p;m”e
effectuer la transformation
est 'approche de I'atome
d’hydrogene selon I'axe
internucleaire de la liaison | .-
H-H. 0
Dans ce cas particulier, la

surface d’énergie @

potentielle est représentée

ci-contre : @




On peut obtenir une vision améliorée de ces surfaces au moyen d’une
projection des courbes d’iso-énergie sur un plan (I'écart entre chaque niveau
d’énergie doit étre le méme !). On obtient « I'équivalent des cartes IGN » : des
courbes proches indiquent des grandes variations d’énergie potentielle (ou une

ascension difficile en montagne !). 1 @@

distance H\-H-
A H; + Hy-H;

L=
/A

w distance Hy-Hj




Lors d'un choc entre I'atome H et la molecule de dihydrogene, la
« trajectoire » (les configurations géomeétriques successives) la
plus favorable est celle pour laquelle, a chaque instant, la
variation d’énergie est la plus faible possible.

Cette trajectoire, décrite par son abscisse curviligne, est le
chemin d’énergie minimale, qui fait passer le systeme initial
de la vallée des réactifs a la vallée des produits, en passant
par un col.

L'abscisse curviligne s’appelle « coordonnée réactionnelle ».
Si I'on représente ce chemin reactionnel « en relief » de nouveau,
on obtient le diagramme d’énergie ou diagramme énergéetique de
la reaction.



v Q06

distance Hy-H,
} H, +H,-H;

Chemin d'€nergie minimde

Un point col (ou point selle) est
un point qui est un minimum de
la surface suivant une direction et
un maximum suivant une autre.

H-H, + H3
- distance Hy-H;

10

@
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courbe de Morse COI
molécule H,H, . .
energetique
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Encrgic potenticlle

du systéme H; H,H,

i : CA*  complexe activé
en fonction des distancesd et C dH H P
H1H2 'H2H3 111752

courbe de Morse
molecule H,H,
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===p=== chemin réactionnel



P
P
—
4
w0
o~
o
QL
=
)
y—
T

-~
-

pq




Energie Chemin d’énergie minimale

potentielle

!

L d O G YD TR T O R O NS B OB O T R R R e .-

H; + Hy-H; H;-H; + Hj
- COOMdonnee
reactionnelle




Situé au col, le point singulier de la courbe s’appelle |'état de
transition. Sur le chemin réactionnel, ce point correspond donc au
maximum de |'énergie potentielle. La configuration géométrique
des atomes en cet état de transition est appelé «complexe activé».

La différence d’énergie entre le col et I'état initial représente
I’énergie d’activation : cette énergie molaire introduite dans
la relation d’Arrhénius trouve ici son sens physique.

Attention : sur le diagramme précédent, nous avons reporté I'énergie,
qgui s’exprime en J : on en déduit I'énergie d’activation, exprimée en
J.mol™.



Evolution du systeme de facon a minimiser en permanence son énergie:
suivi du chemin en pointillé. C’est le chemin réactionnel.

Paramétrage possible par 'abscisse curviligne: coordonnée réactionnelle.
Le col noté ET ou # (complexe activé ou état de transition) est le maximum
d’énergie. Ep A /1) mol ™

Etat de transition (#)

37

AB+C CR
P

Profil réactionnel




E, (J/mol) < L’ET a une durée de vie

= ET infiniment petite (de ordre
Ep .............. de 10'13/10-%s) :
on ne peut pas l’isoler.
Il n’apparait pas dans le
mécanisme : il ne faut donc pas
E . le confondre avec un IR.
P,
Ep,f """"""""""""""""

C.R.



L'état de Transition
En généralisant: chaque transformation chimique fait intervenir un ou plusieurs
états de transition.

« Un agrégat d’atomes, situé a un maximum énergétique, en pleine évolution »
Certaines liaisons sont ni rompues, ni formées (t = 1013 /101> sec). Indécelable par
les techniques usuelles. ET

Parmi les trajets possibles, E A
celui qui conduit a I’ET de plus
basse énergie est favorisé.

Réactifs

Produits

™ CR
Principe de microréversibilité: « Le chemin parcouru dans un sens sera parcouru

dans le sens inverse puisqu’il offre la barriere énergétique la plus basse des deux
processus ». Il y a donc unicité du chemin réactionnel. (Tolman, 1927).




Exemple de la réaction S, 2 (cf plus tard cours Orga).

HO-+ CHs-I — CHs3-OH + TI-

Le profil énergétique est le suivant, en fixant 0 = 180° :



Complexe activé

S

"ETAT DE TRANSITION

-"| Liaison C-0 presque formée

Liaison C-l presque rompue

Chemin d'énergie minimale

C.R.




Exemple avec un mécanisme en deux actes élementaires : la Sy 1.

Pour chaque acte
élémentaire, ily a un
état de transition.

RBr+ CI
RCI + Br C.E.




H.C
Etat de transition @lu
E Liaison C-Br presque rompue .
P4y - e Hcl ik Etat de transition
5 5,/cul, / Liaison C-O presque formée
Br == ===C_“CH, -
i V| . Nk Il y a passage
. - par deux ET

et par un IR.

GHa

Fd
REACTIFS OO e g,

CHa

|
|

PRODU! TS




INTERMEDIAIRE REACTIONNEL ETAT DE TRANSITION

™ Minimum relatif d'énergie potentielle 1 Maximum relatif d'énergie potentielle
M Peu stable, mais isolable "1 Non isolable
™ On peut au moins le détecter “1Non détectable

M Ne peut exister que s'il y a au moins 2 actes

.y . 1 Présent a chaque acte élémentaire
¢lémentaires




Loi empirique d’Arrhenius en 1889, vérifiée par la
theorie du complexe activé d’Eyring et Polanyi en 1935.

dink E., E,

dT kT2 RT?

* Eam energie d'activation microcopique Svante August Arrhénius
* E, energie d’activation macroscopique Chimiste suédois (1859-1927)
* k constante de Boltzmann (1,38.1022 J.K-1) Prix Nobel de chimie en 1903

* R constante de gaz parfaits:
R =k.N, = 8,314 J.K".mol".
_Ea
Forme intégrale avec k = Ae RT, Afacteur préexponentiel dont la

dimension dépend de 'ordre de I'acte eélémentaire (molécularité de I'acte
élémentaire).



ETUDE DE MECANISMES
« COMPLEXES »



Vitesse de formation d’une espéece définie a partir des vitesses des
différents actes élémentaires :

Ko
28 — €

On rappelle la définition de la vitesse de formation d’'une espece :

~ d|B;]
VI T Tae




Vitesse de formation de chaque espéece (réactif, intermédiaire réactionnel
et produit) en fonction des vitesses spécifiques de chaque acte

Si'laréaction (1) avait lieu seule on aurait :

Vi

S1 laréaction (—1) avait lieu seule on aurait :
d[A]
dt

S1 laréaction (2) avait lieu seule on aurait

dlA
=0

=V_q

1d|B;]
_'la'i dt =

<




Mais les trois actes élémentaires n‘ont pas lieu indépendamment les uns des autres.
La vitesse de formation de chaque espece doit obligatoirement dépendre de chaque acte
élémentaire dans lequel elle apparait. On doit donc sommer les différentes expressions

trouvées pour chaque espece : d[A]
— ==V +V_4
dt
—d[B] +2 2 2
= Vi — 4LV_q4 — 4V
at 1 1 2
d|C
ey _
dt

Généralisation : on peut généraliser a I'aide de |la formule suivante :

B, : espece chimique; v; : vitesse de la réaction j; p : nombre de reaction ayant
lieu; v, ; : coefficient stoechiomeétrique algébrique B; dans la réaction j.



Réactions concurrentes :

Notion de contrdle cinétique/ controle thermodynamique
K1

y B
/
A
\\*\
k'2 C K2
e SiK;<K,, Cest plus favorisé thermodynamiquement que B:
C est le produit Thermodynamique.

e Sik,>k,, B est formé plus rapidement que C:

B est le produit Cinétique.
Le plus souvent le produit cinétique est le produit thermodynamique (méme
relation d’ordre entre les K. et les k).

e k. constantes cinétiques.
K. constantes d’equilibre ou
constantes thermodynamiques.



k,=10 s et k,=2 s (en supposant un ordre 1) .
K,=10 et K,=2 c
B est le produit thermodynamique et cinétique

B Ky

En X :
Temps

| | | | | | 1x]
0.200 0.400 0.600 0.800 1.00



e’ k,=1s?tetk,=5s?
K;=10 et K,=5
B est le produit thermodynamique

_/ ) e produit cinétique.
] v
0.400 ///

0.800)

0.200| 1
En X :
Temps

0 | | | | | | | | | | [X]

0 4.00 8.00 12.0 16.0 20.0

Ky



B produit thermodynamique
C produit cinétique




Temps de reactlon court ou faible température:
' ue: obtention du produit

En X :
Temps

I I I I |[x]
0.400 0.800 1.20 1.60 2.00



1.00 | A
[Y] B
. c

0.800)

Temps de réaction long ou forte température:

- Controle thermodynamique: obtention du produit

1 \/ thermodynamique majoritairement (obtenu suivant
0.430 le rapport des constantes d’équilibre.)

0.200|

En X :
Temps
0 T T T T T |[x]

0 10.0 20.0 30.0 40.0 50.0




1.00 |
[Y]

0.800)

0.600

0.400

0.200|

Attention: si les réactions ne sont

En X :

. tsables, le systeme est

2.40 3.00

“forcément sous contrdle cinétique.




H H

HBr. 0°C Le produit majoritaire résulte d'une
VLN - » = 4 ky\‘ addition de type Markovnikov sur
une des oléfines

Br Br
70% 30%
Mécanisme H
E] .
E}v X sur C interne
/'“\HE, ' AQ ® i Br
XN MCHE —> HEEWCH;}
H
- I - s L ,
Br sur C terminal
H3EW Br

.-‘"‘E}“"\
Cation allylique stabilisé par résonance

Est-il possible de modifier les proportions des produits d’addition ?



A 40°C, les produits sont en equilibre
et le rapport refléte leur stabilité
thermodynamique relative

|

HBr, 0°C 70% 30% — . :
] A Controle thermodynamique
HEr, 40°C 15% 85%
Slow

AN

A 0°C, le produit cinétique (le moins stable)
prédomine car la réaction inverse (k-1) est
relativement lente. A 40°C, la reaction inverse

est plus rapide permettant I'équilibration
CHCHCH=CH, vers le produit le plus stable

B
: CHyCH = CHCH,Br

iMare stable isamern)

{Less stable isomer)

«———Reaction coordinate ———






Approximation de I'état quasi-stationnaire (ARQS) et de I'étape
cinétiquement limitante (ECD).

La plupart du temps, les réactions mettent en ceuvre plusieurs actes élémentaires
qui se succedent. Ces réactions sont dites complexes.

Le travail du chimiste va consister a établir cette succession d’actes élémentaires
qui vont permettre de transformer les réactifs en produits, comme nous le
constatons « macroscopiquement ».

Comment valider cette succession d’actes élémentaires ?

= Détection d’intermeédiaires réactionnels que |'on détecte par des
meéthodes spectroscopiques.

" Lois cinétiques qui seront déduites de la succession d’actes
élémentaires, lois que |'on confronte a l'expérience et que l'on
valide.



Etude de la réaction complexe A > C formée des actes
consécutifs A > B - Cavec [A],=a et [B],=0 et [C],=0.
kl

AS B'S C

Désormais, il faut résoudre le systemes d’équations

difféerentielles :

* De facon analytique (on sait le faire mais pas vous ;-)).

 De facon numérique par analyse numérique par exemple
avec Python et la méthode Euler appliquée a un vecteur.



Méthode d'Euler-Cauchy vectorielle (Python only)

En sciences-physiques, il est rare d'avoir a résoudre des équations différentielles
scalaires a l'ordre 1.

on est amené plus souvent a résoudre des systemes d‘équations différentielles
d'ordre 1 ou des équations différentielles scalaires d'ordre supérieur (en général
d'ordre 2).

On se ramene alors toujours a un systeme d‘équations différentielles d'ordre 1.
La fonction odeint() de scipy résout tres bien des équations différentielles
'vectorielles' : il suffit de se donner une condition initiale YO et une fonction F sous
forme vectorielle.

I| est facile de donner une version vectorielle qui pourra s'appliquer a la résolution
de tout systeme d‘équations différentielles a I'ordre 1 (et donc a toute équation
différentielle scalaire d'ordre supérieur), simplement en remplissant une liste de
vecteurs.



La fonction a définir EulerCauchyVect prendra comme

arguments (Python Only) :

1. La fonction sous forme vectorielle

2. Les conditions initiales, sous forme d'un vecteur Y,

3. Les bornes a; b de résolution

4. le pas h ou le nombre de points n + 1 avec h = (b-a)/n et
résout |‘équation différentielle d'ordre 1 (scalaire ou

vectorielle) :

d(y(t))/dt = F(y,t) avec y(0) =y,



Avec Python....

T=
Y =
whi

def EulerCauchyVect(F,y0,a,b,h):

y =y0
t=a

a]
yO]

e t+h <= b:

y=y+h*Fyt)
Y.append(y)
t+=h
T.append(t)

return (T, Y)




# Résolution (PYTHON)

Import numpy as np

kl=1

k2 =2

F=lambday, t: np.array([-k1*Y[0], k1*Y[O] -k2*Y[1], k2*Y[1]])
# Fonction F

YO = np.array([1, O, 0]) # Condition initiale

T, Sol = EulerCauchyVect(F,Y0,0,4.70,0.1)

# Tracé

import matplotlib.pyplot as plt

t.plot(T, Sol)

t.title('Evolution des concentrations de SAS, SBS, SCS')
t.legend(('S[A]S', 'S[B]S', 'S[C]S'))

t.xlabel('Temps (s)')

t.show()

© ©C © O O
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Etudes de deux cas limites

1° cas limite : k, négligeable devant k, :

Nous remarquons que la concentration maximale en B est proche de la
concentration initiale de A : B est donc un intermédiaire réactionnel qui
s'accumule dans le milieu, et tout se passe comme si la formation de C ne
commencalt qu apres la dlsparltlon de A.

k _10051 k,=1s" Tout se passe comme si C se

formait a partir de A avec une
constante de vitesse k, au cours

d’une réaction A — C de constante

de vitesse k,.




C’est I'étape 2 qui limite la vitesse de formation du produit 2 :

on dit que 2 est I'étape cinétiquement déterminante ou limitante
(ECD ou ECL).

Comme dans un relai ou c’est le coureur le moins rapide qui
ralentit I'ensemble de la course d’une équipe,

I’étape la plus lente impose la vitesse de tout le mécanisme
réactionnel :




TGO

2" cas limite : k, négligeable devant k, :

Nous remarquons que la concentration maximale en B est atteinte trés vite et
est extrémement faible : tout se passe comme si, des qu’apparait B formée
par I'étape 1, celle-ci disparait immediatement par 'etape 2.

ky=1s1,k,=100s?

Tout se passe comme si C se formait a
partir de A avec une constante de vitesse
k, cette fois au cours d’une réaction

A — C de constante de vitesse k;.

On dit que 1 est I’étape cinétiquement
déterminante ou limitante (ECD ou ECL).




Approximation des états quasi-stationnaire (A.E.Q.S) ou
principe de Bodenstein.

La situation k, >> k, correspond également a une situation plus
complexe ou un intermédiaire intervenant dans plusieurs réactions
(que nous n’appellerons plus B mais IR) ne s’accumule pas dans le
milieu et est tres réactif : apres une petite période initiale, appelée
«période d’induction», IR reste en concentration tres tres faible,
voisine de 0 et constante.

Lorsque les conditions suivantes sont réalisées pour I'IR, nous lui
appliquerons I'approximation des états quasi-stationnaires.



I’Approximation des Etats Quasi-stationnaires (ARQS) :
Soit un intermédiaire réactionnel IR formé par une réaction et
consommeé par un ensemble d’autres réactions.

Si 'une de ces réactions est beaucoup plus facile que la réaction de

formation de IR alors apres une période d’induction :
d[IR]

est négligeable devant les vitesses de formation des

produits et les vitesses de disparition des réactifs.

* [IR] est dit dans un état quasi stationnaire et cela se traduit

. d[IR
mathématiqguement par : % = 0.

NB : ne jamais dire que la vitesse de formation ou de disparition de IR
est nulle ! Si elle I'était il n’y aurait pas de réaction.



Attention : 'AEQS nest applicable que si IR est un
intermédiaire réactionnel tres réactif :
| doit avoir une durée de vie tres courte.

Quels seront les intermédiaires réactionnels | qui seront
concernés par I’AEQS ?

Ce seront les carbocations, les carbanions, les radicaux et
les especes connues pour leur instabilité.

Dans les autres cas, 'énoncé vos précisera si vous pouvez
ou hon appliquer 'AEQS.



Approximation du pre-équilibre rapide



Cette approximation pourra s’utiliser quand un équilibre précede des actes
élémentaires successifs et si cet équilibre a le temps de s’établir donc s’il est
«rapide ».

Approximation du pré-équilibre rapide :
Si une étape est renversable et que les vitesses dans le sens direct et indirect sont
tres grandes devant les vitesses des autres étapes, on pourra considérer que
I'équilibre thermodynamique pour cette étape est atteint a chaque instant :
- les vitesses dans les sens direct et indirect sont égales :
Vi =V,

- les concentrations des especes intervenant dans cet équilibre vérifient a chaque

instant la loi de Guldberg et Waage associée a cette étape :

K° = H[Bi vi

1



Approximation du pré-équilibre rapide
9I + BrO;- + 6 H;0+ —— 313 + Br + 9H;0

La loi de vitesse v de cette réaction a été déterminée expérimentalement et elle se présente sous
la forme : v=-d[BrOs;]/dt = K[H:0+]?[BrOs:-][ I] ou Kk est la constante de vitesse de la réaction

Le mécanisme envisagé pour la réaction est le suivant :

BrO;- + 2 H;0+ 2 lfl > H,BrOz+ + 2 H;0 équilibre rapide, constante
B d’équilibre K*,
H;BrO;+ + I % IBrO; + H;O réaction difficile
IBrO; + I- L} I + BrO:- réaction facile
BrO,- + 21I- + 2 H;0+ L) I, + BrO- + 3 H,0 réaction facile
BrO- + 21+ 2H,0+ —3 s I, + Br + 3H,0 réaction facile
L+ — Is équilibre rapide, constante d'équilibre K°s

Peut-on appliquer 'AEQS aux intermédiaires H,BrO;* et IBrO, ? Expliquer.



Etablissement d’un mécanisme réactionnel
Méthode

(1 Premiere étape : étude expérimentale

Analyse du mélange en fin de réaction (produits majoritaires, produits
secondaires, ...)

Analyse en temps réel : identification des intermédiaires réactionnels
Détermination de la loi de vitesse expérimentale

(1 Deuxiéme étape : modélisation par un mécanisme

1 Troisiéme étape : la loi cinétique trouvée par I'étude du mécanisme doit
étre la méme que la loi expérimentale



Meécanisme catalytique

] définition d’un catalyseur

Un catalyseur est une espece qui accélere une réaction chimique
possible thermodynamiguement sans subir lui-méme de modifications
permanentes. Il ne figure pas dans I’¢équation de la réaction et ne
modifie pas 1’¢tat d’équilibre du systeme.

A Propriéte :

Un catalyseur apparait dans le mécanisme : il est consommé par un
acte elementaire pour former un intermediaire reactionnel mais est
régénéré plus loin. NE PAS CONFONDRE AVEC UN IR



premiéres images d ‘une émission téélvisée ‘
expliquant la catalyse, le 26 avril 1957...

William S. Knowles Ryoji Noyori K. Barry Sharpless

"for his work on chirally catalysed oxidation reactions".
(2001) ‘

La catalyse est un terme inventé par Jons Jacob Berzélius
(1779-1848), en 1836, qui provient du grec « katalusis »,
action de dissoudre: il désigne l’ensemble des effets

produits par les catalyseurs.




Réactifs




Il existe trois grands types de catalyse :

La catalyse hétérogene (cf hydrogénation des alcéenes)
la catalyse homogene (réactifs et catalyseurs dans la méme phase)

la catalyse enzymatique

Energie

N

sans enzyme
énergie d'activation
nzyme ) _ sans enzyme
énergie
d'activation
avec enzyme
reactants Energie totale

libérée lors de

p.ex. CgH 1,06 + O,
la réaction

produits
CO,+H,0

Coordonnées de la réaction



La réactions’écrit: A + B = C .
soit : ' Q s 4G

Une possibilité

&
S| de catalyse par
V effet chélate
N w%w

Leonor Michaelis

Allemand ; 1875-1949 Maud menten

Canadienne : 1879-1960




k1 k2

EF+S =—s ES —— E+P

K- g
RAPIDE | LENT

Complexe de Michaelis

Selon ce modele, lorsque [S] devient suffisamment grand pour capter toute
I'enzyme sous forme ES, la deuxieme étape devient limitante et la réaction

insensible a 'augmentation de substrat. . .
Vitesse maximale = Vmax

Vmax %

Cinétique de Michaelis-Menten

[Substrat]



ki K,

E+ S =—= ES P+
k—l
Vitesse globale de la reaction : V= % =k, [ES]
Vitesse de production de ES : % =k [E][S]—k,[ES] =k, [ ES]
Mesurable: [E]  =[E]+[ES] ISOI\ /
Approximation de I'état stationnaire : _ ) J

(Ely = [E] + [ES)

dlES] _,
df (E)r

Temps



d'ol [ES] — kl [E]mr[S]
(k_, +k,)+k[S]

—> vzkz[ES]:kZ[E]mr[S]

Ky +/[S]
+ E|S
avec (K, = ko +k; = [ }[ } constante de Michaelis-Menten (mol.L?)
k, |ES|
Taux de catalyse maximal : lorsque tous les sites sont saturés : [E],;,=[ES]

Vmax

— VW Zkz[ES]zkz[E]mt vo

— 5] Vmax /2
= V= Viax &,/ +[5]

Equation de Michaelis-Menten




Enzyme libre
Cinétique
du 1€ ordre

Enzyme saturée

o Cinétique
— Vinax [S] Cinétique d’ordre 0
V= K, de Michaelis-Menten
_ [s] |V Vinax
A V= Vm Ky +[S]
1max ————— el el
!
/
/
/
/
1‘mﬂ P ! / [S] = [ES] = fE‘i’
> |/ K, +[s] [ES],,
/ fraction de I'enzyme
occupeée par le substrat
L >
K, [S]

Ky petit : forte affinité de 'enzyme pour le substrat,

cinétique trés sensible autour du K,



Représentation en double réciproque

[S] 1 1 Ky 1 .
V=1V —> | —= + (Lineweaver-Burk)
max K ps+[S] V' Vear  Vaax [S]
1lv, Pente = Ky, / Viyax
1V yax (S]=0.5Ky
\
/ ‘ (S] = 5Ky
/K, 2

1/[8S]

Exercice : Déterminer les parametres de Michaelis-Menten v, et K, pour la
décomposition de l'urée par 'uréase :

NH, NH

2 uréase Slmoll?) |02 002 001 0005 0.002
_»
H,0 2NH3 + CO; V (mol.L'%s?) | 1.08 0.55  0.38 0.2 0.09



Efficacité catalytique

y
Vinax :k2 [E]mt — cat[E]mr — kcat =" (s)

LE o

k... = turnover = nombre de rotations = nombre de molécules de substrat converties en

produit par unité de temps par site actif, quand I'enzyme est saturée

'efficacité enzymatique € est calculée quand I'enzyme n’est pas saturee : [S] <Ky

— =Vpnax LS] _ kcaf[]f]mf[s] ~ j‘é:af [E][S]
M M M

—

pseudo-constante bimoléculaire
€ = efficacité catalytique = spécificité (M*.s?)
_ kcaf k? _ k1k2

Y a-t-il une limite ? £ = — =
KM KM k—l + kz

max quand k, >> k_; (formation de P tres rapide vs décomposition de ES) = &, =k;

—> Efficacité limitée par la vitesse de diffusion avec laquelle le substrat rencontre I'enzyme

10%-10° M1s? = “perfection” catalytique (catalase)



Inhibition de I'activité enzymatique

1. Inhibition compétitive

Uinhibiteur et le substrat ont la méme affinité pour le site catalytique

k
ES — E+P be Veu[S]
= [/]
[S]+ K, (1+ F)
El —— pas de réaction i
K =Q cte d’inhibition
ki
1/vy Croissante

M

1/Via

~2,
//:/,, =1+ ﬂ
- K
< ,/ / !

/, 4 I,
o’ v &
Vi ¥4




2. Inhibition incompétitive

Uinhibiteur se lie au complexe ES pour former un complexe ESI

ki

Af—

ka
ES —— E+P
" )
K, “kf
ESI —¢= pas de réaction K

1/ Vi

V=

Ve [S]

I/
Ky, +(1+[K—;])[S]

Croissante

Pente = Ky /V, .

" = 1 (sans inhibition)

- |

k
k_ cte de dissociation de ESI
i

indépendante de o’

] 1./18]



3. Inhibition mixte

Type d’inhibition V.. apparent K, apparent
Aucune Viax Kw
Compétitive Vo aky,
Incompétitive ¥ e Ky,/@’

Mixte V. ..la ak,,/a’

/vy

Croissante

(1

@'/ Vinax

’/
/
&5 =1 +—ll
o K,
7 werall
A K

Représentation double réciproque d’une enzyme michaelienne simple
en présence d’un inhibiteur mixte
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