Cours Chimie 07

BCPST 1C

- Evolution temporelle des systémes chimiques: modéhsation macroscopique

- Vitesses volumiques de consommation d’un

réactif et de formation d’un produit.
- Temps de demi-vie d’un réactif.

- Vitesse volumique de réaction pour une trans-
formation modélisée par une réaction chimique

unique.

- Temps de demi-réaction d’une transformation

totale ou non.

- Lois de vitesse : réactions sans ordre, réactions
avec ordre simple (0, 1, 2), ordre global, ordre

apparent.

- Loi empirique dArrhenius et énergie

d’activation.

- Facteurs cinétiques (concentration
température) en stratégie de synthese
d’analyse : dilution, chauffage, reflux, trempe.

et

- Relier la vitesse volumique de réaction a la vitesse volumique de
consommation d’un réactif ou de formation d’un produit.

- Capacité numérique : a l'aide d’un langage de programmation et a
partir de données expérimentales, tracer I'évolution temporelle d’'une
concentration, d’'une vitesse volumique de formation ou de consom-
mation, d’'une vitesse volumique de réaction.

- Exprimer la loi de vitesse dans le cas d'une réaction chimique
admettant un ordre, en se limitant strictement a des cas d’ordre O, 1
ou 2 pour un unique réactif, ou se ramenant a un tel cas par
dégénérescence de l'ordre ou conditions initiales stoechiométriques.

- Déterminer un temps de demi-réaction a partir d’'une loi de vitesse.

- Déterminer un ordre de réaction a l'aide de la méthode différentielle
ou par la méthode intégrale.

- Déterminer la valeur de la constante cinétique a une température
donnée.

- Capacité numérique : a l'aide d’un langage de programmation et a
partir de données expérimentales, déterminer les ordres partiels, la
constante de vitesse et I'énergie d’activation.

- (TP) Etablir une loi de vitesse, déterminer des ordres partiels, la
constante de vitesse et I'énergie d’activation a partir du suivi temporel
d’une grandeur physique.

- Reconnaitre, dans un protocole, des opérations visant a augmenter
ou a diminuer une vitesse de réaction.



: ‘ Prevision du sens
Thermodynamique d’évolution des systemes

K® > 103 : Réaction thermodynamiquement favorisée, & priori totale

K® < 10 -3 : Réaction thermodynamiguement défavorisée, a priori trés limitée

Mais a quelle vitesse ???

I- Vitesses en cinétique chimique
1) Vitesse volumique de formation ou de consommation

Considérons un systéeme physico-chimique de volume constant (isochore) dans
lequel se produit une transformation chimique caractérisée par I’équation chimique :

R, +1,R, +..=2>p,P, +p,P, + ..
A l'instant de date t, on définit :

e La vitesse volumique de formation du produit P, = dérivée temporelle

mol.L-1s -1 de sa concentration
mol.L-1 - _
= Coefficient directeur de la
VrorMm (Pj) = S tangente & la courbe [P ] = f(t) &

I'instant de date t.



I- Vitesses en cinétique chimique

1) Vitesse volumique de formation ou de consommation

Considérons un systeme physico-chimique de volume constant (isochore) dans
lequel se produit une transformation chimique caractérisée par I'équation chimique :

r1R1 + rZR2 + .. > p1P1 + pZP2 S

A l'instant de date t, on définit :

e La vitesse volumique de formation du produit P, = dérivée temporelle

-1 de sa concentration
mol.L-

= Coefficient directeur de la
S tangente a la courbe [P.] = f(t) a
I'instant de date t.

mol.L-1s-1

e La vitesse volumique de consommation (ou de disparition) du réactif R

mol.L-1 = opposé de la dérivée tempo-
relle de sa concentration

= Opposé du coefficient directeur de
la tangente a la courbe [R;] =f(t) a
I'instant de date t.




R mol.L-1
[ i = Opposé du coefficient directeur de

la tangente a la courbe [R.] =f(t) a
'instant de date t.

veons(Rj) = — dt

mol.L-ts -1
w. Application 1 : A l'instant de date t = 2 min, calculer la vitesse volumique de dispa-
rition des ions hypochlorite ClIO ~ et la vitesse volumique de formation des ions chlorate
CIO;~ et chlorure Cl - pour la transformation : 3 CIO~ .., 2 ClO; .y + 2 Cl -

A[C107] (en1amol. L~ 1) A[C10:7] (en mmol.L~ 1 ALC17] (en mmol T~ I

T 7
1 mmol.L! 1 mmol.L!

1 min 1 min

I Wi

(aq)

AN

1mmol.L!

/ 1min

t (nin)




[C1O07] (en munol.L~ 1)

A[€1037] (en mumol. L~ )

A[(‘l -] (en mmol.L~ %)

“ 1 mmol.L™?

I

1mmol.L™!

\ 1min

i

1min

//
BI ,// A I//
A / 1mmol.L™?
{ 1min
s . L1,
t (min) t (nin) t (nin)
[ClI0O-]; —[ClO"] 0-2
Veons(ClO)omin = — ° o = 0,60 mmol.L " t.min~?
tg —t, 3,3-0
[ClO;]; —[ClO; ] 2-1
Viorm(ClO3)omin = 2 gl = 0,20 mmol.L ~1.min ~1
t, —t, 5 -0
[CI7]; -I[CI] 4-2
Viorm(C )omin = > A= = 0,40 mmol.L ~1.min !
t, —t, 5 -0



[Cl0-]; —-[ClO], 0-2

Veons{ClO )y min = — = - 0,60 mmol.L ~1.min "1

t, —t, 3,3 -0
[CIO, "], —[CIO, ] 2-1
Veorm(ClO5)omin = 2 B P A = 0,20 mmol.L 1. min -1
[I]tB_[tAI] 5 -0
Cl- - |Cl~ 4-2
Viorm(C )omin = - al = 0,40 mmol.L "1.min "1
t, —t, 5 -0

, Cette premiere définition de la vitesse présente le défaut de conduire a
plusieurs vitesses pour une méme réaction chimique.

2) Vitesse volumique de réaction

*- Considérons un systeme physico-chimique isochore de volume V¢ dans lequel
se produit une transformation chimique caractérisée par I'équation chimique :
R, +1L,R, +..=2>p,P +p,P, + ..

Si on note & I'avancement de cette réaction, on définit la vitesse volumique de la
réaction par la relation :

1 df/mol
V = V_ X a
S
m({I.L-1 -1 L\ S




2) Vitesse volumique de réaction

» Démonstration dans le cas d’un réactifR; :

n(R;),—n(R;) 1 ., df 1 d (D(Ri)o-n(Ri))
0 nRi=nRi =X & = 170 & == X—== =X —
nan(R)=nfRlo-rix § I TV, e v T de Iy
1 d —H(Ri) 1 d(n(Ri))
Comme n(Rj), et r; sont des constantes, v=— X — & v — X
;A5 T dR]
Comme le systéme est isochore, Vs = constante, doncv= —— X ———— & v —— X —
T dt I dt
» Démonstration dans le cas d’un produit P; :
n(P;)—n(P;) 1 _d 1 d (n(Pj)-n(P;
Onan(P)=n(P)o+pix§ & 'g'= (F) =0 & v=—X—§= —X—( ' (l)ﬂ)
P; V, dt Vi, dt Pi
1 d (n(P;) 1 d(n(P;))
Comme n(P}), et p; sont des constantes, v=— X — & V= X
d “(Pi)
\ . 1 Vs 1 d[Pj]
Comme le systéme est isochore, Vs = constante, doncv= — X & = —X—
Pi dt p; dt




v= —X
/ Vs
mol.L-1s -

= Application 2 : Exprimer la vitesse volumique de réaction en fonction des vitesses
volumique de formation et de consommation calculées dans [’Application 1. Montrer
alors que sa valeur ne dépend pas du choix du constituant A, .

Rappels : Equation chimique: 3 C|O‘ 9 ClO,- g T + 2 Cl-

(a)
Veons ( C1I0~) = 0,60 mmol L ), .min 1
Viorm ( €103 7) = 0,20 mmol.L ~1.min ~1
Viorm ( €1 7) = 0,40 mmol.L ~1.min -1
1 d[CIO] 1 1 _
V=-— X = XVeons (CIO 7)) = ——x0,60 =0,20 mmol.L ~t.min ~1
3 dt 3 3
1 d[CIO;7] _
V= — X = Veory (C1O5;7)= 0,20 mmol.L ~t.min ~*
1 dt
1 d[Cl ] 1 1 _
V= —Xx = X Veopy (Cl7) = —— x0,40 =0,20 mmol.L ~t.min ~*
2 dt 2 2

La valeur de la vitesse volumigue de reaction est la méme quel que soit
le constituant qui a permis de la calculer




1 d[clo] 1

V- —x = X Veons (ClIO 7)) = ——x0,60=0,20 mmol.L ~t.min ~*
3 dt 3 3
1  d[CIO;] _
V= — X = Veopy (C1O5;7)= 0,20 mmol.L ~t.min ~*
1 dt
1 d[Cl ] 1

1
X X Veopy (Cl7) = —— x0,40 =0,20 mmol.L ~t.min ~1
2 dt 2 2

La valeur de la vitesse volumigque de réaction est la méme quel que soit
le constituant qui a permis de la calculer

V =

3) Facteurs cinétiques

= parametres ayant une influence sur la vitesse de réaction




3) Facteurs cinétiques 52082-(aq) +21 5 — 2 SO,

= Application 3 : Indiquer com- 4. [i,]enmoliL
ment influent les différents facteurs
cinétiques sur la vitesse d’évolut-
ion du systeme et proposer une ex-
plication basée sur la notion de
«chocs efficaces».

+ |

(aq) * "2 (aq)

8.35(c)

[ (b) o

# Concentration molaire des réactifs :|
On compare (a) et (b).
La réaction est d’autant plus ra- [°

pide que la concentration mo-
laire des reactifs est grande.

e @ o o 0 o2 w tenmin

(5,052 1o [T Température

# Température : (enmol.L™ ') | (enmol.L™!) (en °C)
On compare (a) et (c). (a) 0,05 0,10 25

La reaction est d'autant plus rapi- | (p) 0,05 0,20 25

de que la température est grande. (c) 0,05 0,10 50

# Explication basée sur la notion de chocs efficaces

Les chocs sont d’autant plus efficaces que la concentration molaire des
reactifs est grande (chocs plus nombreux) et que la température est grande
(chocs plus forts)




# Concentration molaire des réactifs . On compare (a) et (b).

La réaction est d’autant plus rapide que la concentration molaire des
reactifs est grande.

# Température : On compare (a) et (c).
La réaction est d’autant plus rapide que la tempeérature est grande.

# Explication basée sur la notion de chocs efficaces :

Les chocs sont d’autant plus efficaces que la concentration molaire des
reactifs est grande (chocs plus nombreux) et que la température est grande
(chocs plus forts)

Applications au « chauffage a reflux » et a la « trempe », cette derniere
technique consistant a verser un grand volume d’eau glacée dans le mélange
reactionnel.
= Application 4 : Indiquer quels facteurs cinétiques sont mis en jeu dans les deux
techniques citées précédemment.

- Pour le chauffage a reflux, 'augmentation de température ACCELERE la
reaction (le reflux évitant la perte de matiere par condensation des vapeurs).

- Pour la trempe, la baisse de température et |la dilution RALENTISSENT
tres fortement la réaction, permettant de figer le systeme et de I'étudier a
differentes dates.




= Application 4 : Indiquer quels facteurs cinetiques sont mis en jeu dans les deux
techniques citées précédemment.

- Pour le chauffage a reflux, 'augmentation de température ACCELERE la
réaction (le reflux évitant la perte de matiere par condensation des vapeurs).

- Pour la trempe, la baisse de température et la dilution RALENTISSENT
tres fortement la réaction, permettant de figer le systeme et de I'étudier a
differentes dates.

II- Influence de la concentration

1) Loi de vitesse — Ordre d’une réaction
R, +L,R, +..=>p,P +p,P, + ..

- Valeurs de [R,], [R,], [P4], [P,], etc ... déterminées expérimentalement
- Valeurs de v déterminées par les formules :

®» v s’exprime en fonction de [R,], [R,], [P,], [P,], etc ...
LOI DE VITESSE



II- Influence de la concentration

1) Loi de vitesse — Ordre d’une réaction

®» v s’exprime en fonction de [R,], [R,], [P,], [P,], etc ...
LOI DE VITESSE

Equation de la réaction chimique

Loi de vitesse
expérimentale

Ordre global
courant

Unité de k

solvant H,0

S,0%™ + 217 ——— 250%™ + I,

v =1k [S057]-[I"]

CO + Br, —COBr,

3
v =k, [CO]-[COBr,]Z

L3/2.m01_ 3/2.5 -1

/N —=

v = k5 - [cyclopropane]

CH;0CH; - CH, + HCHO

v = k4 . [CH3DCH3]2

2N205 = 4N02 + 02

v = ks - [N, 0s]

2NO + 2H, - 2H,0 + N,

v = ke - [NO]? - [Hy]

L2mol-2.s1

v = k; - [NOJ? - [0,]

LZmol-2.s-1

250, + 0, — 250,

v = kg - [S05] - [S0] 2

mol /2 [-1/2 g-1

H, + Br, —» 2HBr

_k [H.]/[Br]
- [HBr]
Br,

1+ k'

L1/2mol-1/2 g-1




Selon l'expression de la loi de vitesse, on distingue deux types de
réactions chimiques :

Les réactions chimiques qui ONT UN ORDRE

v=Kk X n Ri]% = k x [Ry]% x [R,]% X ..

Réactifs

# k est la constante de vitesse : c’est une grandeur positive ne dépendant
gue de la température. Son unité dépend de la loi de vitesse ;

# [R.] sont les concentrations molaires des réactifs (en mol.L —1) ;

# a, est un nombre qui peut prendre n'importe quelle valeur : on l'appelle
« ordre partiel par rapport au reactif R, » ;

# On appelle « ordre global (courant) » la SOMME des ordres partiels ;

Les réactions chimiques qui N'ONT PAS D’ORDRE

Ce sont les réactions chimiques dont la loi de vitesse ne s’écrit pas
sous la forme précédente.




Les réactions chimiques qui ONT UN ORDRE

v=Kk X 1_[ [R,]% = k x [Ry]% x [Ry]%2 x ...

mol.L-1s -1 Réactifs

# a, est un nombre qui peut prendre n'importe quelle valeur : on l'appelle
« ordre partiel par rapport au reactif R, » ;

# On appelle « ordre global (courant) » la SOMME des ordres partiels ;

w Application 5 : Parmi les exemples du tableau ci-dessus, indiquer les réactions
chimiques qui ont un ordre et celles qui n’en ont pas ; préciser la valeur de /’ordre
global courant quand il existe et indiquer [ 'unité de k pour chacune.

Equation de la réaction chimique Loi d € vitesse Ordre global Unité de k
expérimentale courant
Ivant H,0 _ _ _ _
1| 5,0+ 21" ——25 250 + I, v =1k [S,057]-[17] 2 L.mol-1.s-1
3 3/2 -3/2¢-1
2 €0 + Br, ———— COBr, v =k, -[CO]-[COBr,]Z |Pas d’ordre | L /Z.mol~%/2.s

3 A — v = k3 - [cyclopropane] 1 s-1

4 CH30CH; - CHy + HCHO v = ky - [CH30CH;)? 2 L.mol-1.s-1




Equation de la réaction chimique Lol d ¢ vitesse Ordre global Unité de k
expérimentale courant
Ivant H,0 1 - - -
1| 8,03+ 20—, 2803 + I, | v=ki[5:057]-[I7] 2 L.mol-1.s-1
3 3/2 -3/2 -1
2| €O + Br, ————COBr, v =k, [CO]-[COBr,)Z |Pas d’ordre| L~/“mol"*“s
3 A — X v = k5 - [cyclopropane] 1 s-1
4 CH;0CH; - CH, + HCHO v = ky - [CH;0CH;]? 2 L.mol-1.s-1
5 2N20’5 _>4N02+ 02 v =k5'[N205] 1 S_l
6 2N0+2H2 —}2H20+N2 U=k6[N0]2[H2] 3 Lz.mOI_Z.S_l
7 ZNO + 0z = 2NO; v = k7 - [NOJ? - [0,] 3 L>mol-2.s-1
1
8 250, + 03 = 2505 v = kg [SO,] - [SO;]Z |Pas d’ordre mol /2 [-1/2. g-1
v = k[H,]y [Br,]
7 H, + Br, > 2HBr Y [[gBr]] Pas d’ordre| 11/2 po]-1/2 -1
I'2

- Il nexiste a priori aucune relation entre les ordres partiels et les coeffi-
@g cients stcechiométriques de I'équation chimique.

- Certaines réactions qui n‘admettent pas d’ordre au cours du temps
peuvent cependant admettre un ordre initial (t ~0).

= Application 6 : Montrer que la réaction 9 admet un ordre global initial .




7 2NO + 0, - 2NO, v =k, - [NO]? - [0,] 3 L?.mol 2.5~
1 )
8 250, + 0, - 250, v = kg - [50,] - [50,]Z | P@S d'Ordr& mol1/2 1-1/2 51
- k[Hz]\." [Br] ,
9 H, + Br, —» 2HBr = THBr] Pas d’ordre| [1/2 0]-1/2 5-1
2

- Il nexiste a priori aucune relation entre les ordres partiels et les coeffi-
&

cients staechiométriques de I'équation chimique.
- Certaines réactions qui n‘admettent pas d’ordre au cours du temps

peuvent cependant admettre un ordre initial (t ~0).

S—"

= Application 6 : Montrer que la reaction 9 admet un ordre global initial .

k|H B
At=0,[HBr]=0 Donc Uy = [ 2]0\/[ 01'2]0
1+ K
" TBr2],

Soit U0= kEZ]O \/[BQ\]O

Ordre partiel 1 4 Ordre partiel 1/2 = Ordre global initial 3/2




NANANANANANN

k[H2]0 \/[Brzlo

At=0,[HBr];=0 Donc V,=
¢ 0
1+ k’x
[BrZ]()
Soit 170= kEz]O J[B{]O
Ordre partiel 1 4 Ordre partiel 1/2 = Ordre global initial 3/2

2) Lois de vitesse ne dépendant que d’une seule concentration

aA -2 produit(s) W= k ’a.

Valeur calculée avec : Valeur déterminée expérimentalement
V= — 1 % d[A] (dosages, spectrophotométrie,
a dt conductimétrie ...)

Comment trouver la valeur de o et celle de k ?



2) Lois de vitesse ne dépendant que d’une seule concentration

aA - produit(s)  m=mm=) | loide viEs;e@= kpa.

<~

Valeur calculée avec : Valeur déterminée expérimentalement
V= — 1 % d[A] (dosages, spectrophotométrie,
a dt conductimétrie ...)

Comment trouver la valeur de o et celle de k ?

a/ Méthode difféerentielle :

v=kx[A]* = |In(v)=In(k) + o x In[A]

Conclusion : Le trace du graphique In(v) = f(In[A])
donnera une droite :

- de coefficient directeur o ;

- d’ordonnée a I’origine In k, ce qui permettra de R
deduire « k » a la temperature de I'expérience. In[A]

A moins de disposer d’un ordinateur, cette méthode n’est pas tres précise
car le tracé des tangentes a la courbe [A] = f(t) est parfois approximatif.




a/ Méthode différentielle :

=
—

<
—

v=kx[A]® = |In(v)=In(k) + o x In[A]

Conclusion : Le tracé du graphique In(v) = f(In[A]) In(k) o
donnera une droite : \) -----

- de coefficient directeur o ; 7~
- d’ordonnée a l'origine In k, ce qui permettra de R
deduire « k » a la température de I'expérience. In[A]

= Application 7 : Soit la reaction totale C,H,N, = C,H, + N, effectuée dans un reéac-
teur de volume constant. Estimer [’ordre global courant (supposé entier) de cette réac-
tion par la méthode differentielle.

t (s) 0 180 360 540 720 900
C,H.N
LS, 5_21] 12,3.1073| 8,4.103 |6,1.1073| 4,1.1073|2,9.103|2,0.10"3
(mol.L~1)

Vv

1. -1 2,5.10> | 8,2.10°° |6,0.10°°|4,0.10°%|2,8.107%{2,0.10"°
(mol.L"1.s 1)

En utilisant le mode régression linéaire de la calculatrice, on trace le gra-
phique In(v) = f(In[C,HgN,])
On obtient une droite d’équation : In(v) = 1,28 x In[C,HN,] — 5,30



= Application 7 : Soit la reaction totale C,H,N, = C,H, + N,, effectuée dans un
reacteur de volume constant. Estimer / ordre global courant (supposé entier) de cette

reaction par la méthode différentielle.

En utilisant le mode régression linéaire
de la calculatrice, on trace le graphique
In(v) = f(InN[C,HgN,])
On obtient une droite d’équation :
In(v) = 1,28 x In[C,HN,] — 5,30
Par identification avec la relation :

In(v) = In(k) + a x In[A]

on constate que o = 1,28, soita & 1.

-11

-11,5

-12,5

-13

b/ Méthode intégrale :

6 5,5 5 45

InC

« aA = produit(s) »

Réaction d’ordre O

* |pidevitesse: v=kx[A]° = v=k = ——><

a

@~ Séparation des variables : d[A] =—a x k xdt

d[A]
dt

=k




b/ Méthode intégrale :

« aA = produit(s) »

Réaction d’ordre 0
1 d[A]

* |oidevitesse: v=kx[A]° = v=k = —=x
a dt
o Séparation des variables : d[A] = —ax k xdt

=k

* |ntégration entre Ies instantsde datet=0ett:
[A]

jd[A]——axkxjdt — [A]-[Alo=-axkxt

[Ale

= [[Al=—axkxt+][A]

t[A]

® Conclusion : Pour vérifier qu’une réaction du

type « aA = produit(s) » est d’ordre 0, on trace
le graphique [A] = f(t) qui doit étre une droite :

# de coefficient directeur « —ak »;

# d’ordonnée a l’origine [A],.




[A]
Id[A] —axkxjdt = [A]-[Alo=—axkxt
(Al = [[Al=-axkxt+[A]

-
>
[ =]

- Conclusion : Pour vérifier qu’une réaction du [A],
type « aA = produit(s) » est d’ordre 0, on trace
le graphique [A] = f(t) qui doit étre une droite :

# de coefficient directeur « — ak »;

# d’ordonnée a I’origine [A],. >t

* Loidevitesse:v=kx [A]' = v=kx[A]= —lxd[A] =Kk x[A]
d[A] a dt

*- Séparationdesvariables: —— — —qax k xdt
[A]

* |ntégration entre les instants de datet=0et t:

[A] t

IM:—axkxIdt = In[A]=In[Alp=—axkxt

[A]

[A], 0 — |n[A] ——axkxt+ In[A]o‘




Réaction d’ordre 1 « aA => produit(s) »
1 d|A]

* |oidevitesse: v=kx[A]' = v=kx[A] = _Zx =k x[A]
a dt
*- Séparation des variables : M — —ax k xdt
[A]
* |ntégration entre les instants de datet=0et t :
[A] t
dlA
IM:_anXIdt p—— In[A]—In[A]g:—axkxt
A
A 1Al 0 = |In[A]l=—axkxt+ In[A]u‘
*~ Conclusion : Pour vérifier qu’'une réaction 1In [A]

du type « aA 2> produit(s) » est dordre 1, |n [A],
on trace le graphique In[A] = f(t) qui doit étre
une droite :

# de coefficient directeur « —ak » ;

# d’ordonnée a l’origine In[A],,.




= |In[A]=—axkxt+ In[A]ol

S
—
>
[ =]

@ Conclusion : Pour vérifier qu’une réaction du

type « aA > produit(s) » est d’ordre 1, on trace
le graphique In[A] = f(t) qui doit &étre une droite :
# de coefficient directeur « —ak » ;
# d’ordonnée a ’origine In[A],.

In [A],

* Loi devitesse: v=kx[A]’ — ¥ =k x[A]?
d[A] a dt
*- Séparation des variables : — —axk xdt
[A]*
* |ntégration entre les instants de datet=0et t :
[A] t
d[A 1 1
—I [ jzaxkxjdt —_ — —axkxt
 [A] 0 A]_[A],
1
— —axKkxt+

[A] [Al,




|Réacti0n d’ordre 2|

* | 0i de vitesse : v =k x [A]Z — 1 d[A] — k x [A]Z

— —X
- a dt
o Séparation des variables : — [Al —ax k xdt
[A]*
o |ntégration entre les instants de datet=0et t :
[A] dI A t
1 1
_J' [ z]:axkledt = — —axKkxt
1 1A] 0 Al [Al,
1
— —=axkxt+——
[A] [Al], 1 .
; NI [A]
@ Conclusion : Pour vérifier qu’'une réaction du ~
type « aA => produit(s) » estd’'ordre 2, ontrace | 1 ak
le graphique 1/[A] = f(t) qui doit étre une droite : Wo

# de coefficient directeur « ak » ;

# d’ordonnée a I'origine 1/[A],.




@ Conclusion : Pour vérifier qu’une réaction du
type « aA = produit(s) » est d’'ordre 2, on trace

le graphique 1/[A] = f(t) qui doit étre une droite :
# de coefficient directeur « ak » ;
# d’ordonnée a I'origine 1/[A],.

t

w Application 8 : Veérifier que [’ordre global a. estimé dans [’Application 7 est le bon

en utilisant la méthode intégrale. En déduire la valeur de la constante de vitesse k.

C{mmol/L)

M

[C,H¢N,] = —1,11.10°t+ 0,011

InC

-4,5

-5,5

In[C,H4N,] = —0,00201 t — 4,40

T/C
500/

450

400

350

300

250

200

150

100

F

1073 m3.mol™

[C2HgN,]

=0,453t+ 38,5

100 200 300 400 500 600 700 800 900
t/s

100 200 300 400 500 600 700 800 900

/s

4 100 200 300 400 500 600 700 80O 900

t/s




= Application 8 : Vérifier que [’ordre global o estimé dans [’Application 7 est le bon

en utilisant la méthode intégrale. En déduire la valeur de la constante de vitesse k.

C(mmol/L)

M

[C,H¢N,] = —1,11.10°t+ 0,011

InC

-4,5

-5,5

In[C,H4N,] = —0,00201 t — 4,40

500/
450
400
350
300
250
200
150

100

F

1/C 107 mimol™

[C2HgN,]

=0,453t+ 38,5

100 200 200 400 500 600 700 800 900

100 200 300 400 500 600 700 800 900

/s

4 100 200 300 400 500 600 700 80O 900

t/s

t/s

Points mal alignés
Ordre 0 non vérifié

« In[C,HgN,] =
In[A] =

A comparer avec : «

k =0,00201/a,aveca=1
donc k =0,00201 s -1

¢

Points bien alignés

Ordre 1 vérifié

Points mal alignés

¢

Ordre 2 non vérifié

—0,00201 t - 4,40 ;

D

—a x k

P

X t+

In[A]

»

[Alo=exp (—4,40)
donc [A]g =1,23.10-2mol.L -1




Acompareravec: « In[A] =|=a x k|x t+{In[A]{ »
/
k=0,00201/a,aveca=1 [Al,=exp (—4,40)
donc k =0,00201 s —1 donc [A],=1,23.10 "> mol.L ~*

c/ Méthode des temps de demi-réaction :

<o Definition : Temps nécessaire au systeme physico-chimique pour atteindre
la moitié de son avancement final (aty,, § = &-/ 2).

Pour une TRANSFORMATION TOTALE, t,,, = durée nécessaire
pour consommer la moitié du réactif limitant

Le temps de demi-réaction est égal au temps de demi-vie d’un réactif : il
s’agit de la durée nécessaire pour que la concentration du réactif devienne
égale a la moyenne arithmétique entre sa concentration a l'état initial et
celle a I'état final.

w Application 9 : Déterminer le temps de demi-réaction pour les deux situations ci-
dessous représentant /’évolution de la concentration du réactif A au cours du temps
pour une réaction du type a A = produit(s).



c/ Méthode des temps de demi-réaction :

<o Definition : Temps nécessaire au systeme physico-chimique pour atteindre
la moitié de son avancement final (aty,, § = &-/ 2).

w. Application 9 : Déterminer le temps de demi-réaction pour les deux situations ci-
dessous représentant /’évolution de la concentration du réactif A au cours du temps
pour une réaction du type a A = produit(s).

Quantité de matiére du réactif A (en mmol)

0,5 N\

0,4

’ 0 15 Temps (en h)

t;,=2,5heures

Dans l'état final, n, - = 0 - réaction totale.
Aty Ny=Npg/2avecn,,=0,6 mmol



Quantité de matiére du réactif A (en mmol)

t,, =6 minutes

Temps (en min)

Dans l'état final, n, - = 0,2 mmol > réaction limitee.
Aty Nya=(Npaot+Nag)/2avecn,,=0,6 mmol

>

[A]=—axkxt+][A]o

[Aly

|Réaction d’ordre 0|

aA - produit(s) supposée TOTALE

=—axkxt, +[A], =

et pourt=ti2: |A] =

[A]y
2

[Al

t,,, =
172 9vaxk




Réaction d’ordre 0 aA - produit(s) supposée TOTALE

[Al=—axkxt+[A]lo etpourt=ty::[A]= [AZL.

[Aly

2xaxk

[Al

:_aXl{XtL’Z +[A]{l — tUZ =

t,, est proportionnel a la concentration initiale en réactifs

Réaction d’ordre 1

aA - produit(s) supposée TOTALE

In[A]=—axkxt+In[A]o etpourt=ti2:[A]= [Az]u
= | Bl o ke, rmpal, o fry, =23
2 axk

t,, ne dépend pas de la concentration initiale en reactifs




|Réaction d’ordre 1|

In [A =—axkxt+In [A]o et pourt=tin: [A] =

aA > produit(s) supposée TOTALE

[Aly
2

y
A], In(2
- axk

t,, ne dépend pas de la concentration initiale en reactifs

|Réaction d’ordre 2|

aA - produit(s) supposée TOTALE

L:ﬂXl{Xt-FL etpourt:tm:[A]:[A]"
[A] [A]y 2
2 axkxt ,,+ 1 t 1
_  _axk _ _
[Aly YAl Y2 axkx[A],

t,, est inversement proportionnel a la concentration initiale en reactifs




|Réacti0n d’ordre 2| aA - produit(s) supposée TOTALE

L=:cl><l<i><t+L etpourt:tm:[A]:[A]0
[A] [A], 2
2 =axkxt,,, + —— 1 t 1
- < — _
[A]u Y [A]u 172 ax Kk x [A]{|

t,, est inversement proportionnel a la concentration initiale en réactifs

3) Lois de vitesse dépendant de plusieurs concentrations

aA + bB = produit(s) | mmmss) | |oi de vitesse v=k x [A] 2 x [B] P

a/ Dégénérescence de ’ordre (isolation d’Ostwald) :

* 1% étape : on utilise un large excés du réactif A par rapport au réactif B : [A], >> [B],
A eétant tres peu consommé, [A] = [A], = Constante.

v =k x [A]Oa x [B] p avec k’ =k x [A], %




3) Lois de vitesse dépendant de plusieurs concentrations

aA + bB > produit(s) | =) | |oi de vitesse v=k x [A] 2 x [B] P

a/ Dégénérescence de 1’ordre (isolation d’Ostwald) :

* 1% étape : on utilise un large excés du réactif A par rapport au réactif B : [A], >> [B],

A étant tres peu consomme, [A] = [A], = Constante.

v =|k x [A],*x [B] p avec kK’ =k x [A], %

—> Loi de vitesse d'ordre global apparent B ;
- Constante de vitesse apparente k’ ;
—> Acces aux valeurs de B et k’ par les méthodes du 11-2).

*- 2%me étape : on utilise un large exceés du réactif B par rapport au réactif A : [B], >> [A],
B étant tres peu consommé, [B] = [B], = Constante.

v =lkix [A] @ x[[B],P avec k” = k x [B],.

— Loi de vitesse d’ordre global apparent o. ;
—> Constante de vitesse apparente k'’ ;
— Acces aux valeurs de a et k”” par les méthodes du l1I-2).




* 28me étape : on utilise un large excés du réactif B par rapport au réactif A : [B], >> [A],
B étant tres peu consommé, [B] = [B], = Constante.

v =k x [A] * x [B],P =>v=k" x[A] @ avec k” =k x [B],P.

— Loi de vitesse d’ordre global apparent a. ;
—> Constante de vitesse apparente k'’ :
— Acces aux valeurs de a et k” par les méthodes du lI-2).

w Application 10 : triglycéride + 3 HO - — savon + glycérol
- Loi de vitesse : v = k x [triglycéride] x [HO]

- On mélange un peu d'huile (contenant les triglycérides) avec un large volume de
lessive de soude (solution aqueuse saturée en hydroxyde de sodium (Na* - HO (5))-

a) Que vaut I'ordre global de cette réaction de saponification ?
Ordre global = somme des ordres partiels=1+1=2

b) Que vaut I'ordre global apparent a,,, de la reaction et quelle est "expression de la
constante de vitesse apparente kigg dans les conditions décrites ci-dessus ?

[HO -] >> [Triglycéride] donc [HO -] = [HO -], = Constante.
v =k % [Triglycéride] x [HO -], =>v=k,, x[Triglycéride]




. Application 10 : triglycéride + 3 HO - — savon + glycérol

- Loi de vitesse : v = k x [triglycéride] x [HO]

- On mélange un peu d'huile (contenant les triglycérides) avec un large volume de
lessive de soude (solution aqueuse saturée en hydroxyde de sodium (Na* g » HO (5))-

a) Que vaut I'ordre global de cette réaction de saponification ?
Ordre global = somme des ordres partiels=1+1=2

b) Que vaut I'ordre global apparent a,,, de la reaction et quelle est "expression de la
constante de vitesse apparente k dans les conditions décrites ci-dessus ?

[HO -] >> [Triglyceéride] donc [HO -] = [HO ], = Constante.
v =k x [Triglyceride] x [HO -], =>v =k, % [Triglycéride]

avec K, = k x [HO 7.

Ordre global apparent a.,,, = 1
c) Quel graphique faudrait-il tracer pour vérifier que [’ordre global apparent vaut bien
la valeur o, déterminee en b) ? 1 d[Triglycéride]

En ecrlvantv k,op X [Triglycéride] = — ) X "

on va aboutir a In[Triglyceride] = —k,,,x t + In [Triglycéride], (voir |.2.b))
» En tracant In[Triglycéride] = f(t), on obtiendra une droite de coefficient
directeur — k.,




b) Que vaut I'ordre global apparent a,,, de la reaction et quelle est "expression de la
constante de vitesse apparente km; dans les conditions décrites ci-dessus ?

[HO -] >> [Triglycéride] donc [HO -] = [HO -], = Constante.
v =k x [Triglyceride] x [HO -], =>v=k,, x[Triglycéride]

avec K,,, = k x [HO 7,
Ordre global apparent a,,, = 1

c) Quel graphigue faudrait-il tracer pour vérifier gue [ ordre global apparent vaut bien
la valeur a,,, determinee en b) ? 1 d[Triglycéride]

En écrivantv =k, x [Triglycéride] = — ) X "

on va aboutir a In[Triglyceride] = —k,,,x t + In [Triglycéride], (voir |l.2.b))
=» En tracant In[Triglyceéride] = f(t), on obtiendra une droite de coefficient
directeur — K.,

b/ Conditions initiales steechiométriques : aA + bB = produit(s)
@ Comme son nom l'indique, il suffit d’'introduire les réactifs

dans des conditions steechiométriques ; or, un mélange stoechiomé-
trique le demeure tout au long de la transformation chimique.
- A B b
a b a b a

A chaque instant, on a :




c) Quel graphique faudrait-il tracer pour vérifier que /’ordre global apparent vaut bien
la valeur a,,, determinee en b) ? 1 d[Triglycéride]

En écrivant v =k, x [Triglycéride] = - ) X "

on va aboutir a In[Triglyceride] = -k, ,x t + In [Triglyceride], (voir |l.2.b))

» En tracant In[Triglyceride] = f(t), on obtiendra une droite de coefficient

directeur —K,,

b/ Conditions initiales stoechiométriques : aA + bB = produit(s)

* Comme son nom lindique, il suffit d’introduire les réactifs
dans des conditions steechiométriques ; or, un mélange stoechiomé-

trique le demeure tout au long de la transformation chimique.

A chaque instant, on a: nA) _ “(bB) — [A] = [B] — [B] = E[A].
a a a

La loi de vitesse v = K xX[A]% X [B]B s’écrit alors :

b B
= v=Kkx[A]* x [A]
b

B
— v=kx| — X[A](OHB)
a

a




b/ Conditions initiales stoechiométriques :

On a donc la relation :

n(A) _n(B) _ [A]_[B]
a b a b
La loi de vitesse v = K xX[A]% X [B]B s’écrit alors :

b
= [Bl=—[A].

b B
= v=Kkx[A]% x| —[A]
qa
B
— v=Kkx b X[A](aJrB)
qa b B

— v=Kk x[A]@FP)| aveck’=kx|—
a

= Application 11 : triglycéride + 3 HO - — savon + glycérol
- Loi de vitesse : v = k x [triglycéride] x [HOT].
- On réalise un mélange initial steechiométrique en triglycéride et en HO™.

a) Donner [’expression de la loi de vitesse en fonction de K et de [HO ] ?
[Triglyceride]  [HO ]

1 3

Dans les conditions stoechiomeétriques,




qa
— v=Kk x[A]@*P)

e
= v=kx| - [x[A]

+B)

aveck’=k><(

b

a

)ﬁ

= Application 11 : triglycéride + 3 HO -~ — savon + glycérol

- Loi de vitesse : v = k x [triglycéride] x [HOT].

- On reéalise un mélange initial steechiométrique en triglycéride et en HO™.

a) Donner [’expression de la loi de vitesse en fonction de K et de [HO ] ?

Dans les conditions stoechiométriques,

[Triglycéride] -

1
[HO ]

3

Donc la loi de vitesse s’écrit : v = k %

x [HO-] ©

[HO ]

b) Quel graphique peut-on tracer pour vérifier la validité de cette loi de vitesse ?

C’est une loi de vitesse d’'ordre 2 qu’on doit verifier.

_ , 1 d[HO-]
En écrivantv =k, , x [HO7]* =- 5 "
on va aboutira 1 _ 3 k t + 1 (voir 11.2.b))

Ho-~ 7" T oA,



O]
3

Donc la loi de vitesse s’écrit : v = k % x [HO ] @&

b) Quel graphigue peut-on tracer pour veérifier la validité de cette loi de vi
C’est une loi de vitesse d'ordre 2 qu’on doit vérifier.

1 d[HO]
En écrivantv =k, , x [HO7]> =— —x
3 dt
onvaaboutira 1 _ 3k, xt + 1 (voir 11.2.b))
[HO] ™" [HO,

On trace donc le graphique = f(t).
grapniq [HO-] (t)

®» On devrait obtenir une droite de coefficient directeur 3 kaap_: Kk

III- Influence de la température Loid’Arrhenius
1) Expression de la constante de vitesse

E

a

k=Axe RT
e kK = constante de vitesse (unité variable) ;

e T =température (en K) ;
e R = constante des gaz parfaits (R =8,314 J.K ~t.mol -1);




b) Quel graphique peut-on tracer pour vérifier la validité de cette loi de vitesse ?
, 1 d[HO"]
app [HO]* = 3 " dt
onvaaboutira 1 _ 3k, xt + 1 (voir 11.2.b))
[HO-] " [HO 1,
On trace donc le graphique — = f(t) = On devrait obtenir une droite de
[HO-] coefficient directeur 3k,,, = K

En écrivant v = k

III- Influence de la température Loi d’Arrhenius
1) Expression de la constante de vitesse

E

a

k=Axe RT
e K = constante de vitesse (unité variable) ;

e T =température (en K) ;

e R = constante des gaz parfaits (R =8,314 J.K ~t.mol -1) ;

e E_, = Energie d’activation (en J.mol —1) : barriére d’énergie a franchir par
les réactifs pour qu’ils se transforment en produits ;

e A = Facteur pre-exponentiel ou Facteur de fréquence (méme unité
gue k) : grandeur reliée au nombre de chocs efficaces ;




e k = constante de vitesse (unité variable) ; E,
e T =température (en K) ; — A " RT
e R = constante des gaz parfaits (R =8,314 J.K ~L.mol - 1) k = X€
e E_, = Energie d’activation (en J.mol —1) : barriére d’énergie a franchir par
les réactifs pour qu’ils se transforment en produits ;

e A = Facteur prée-exponentiel ou Facteur de fréquence (méme unité
gue k) : grandeur reliee au nombre de chocs efficaces ;

2) Vérification de la loi d’Arrhenius
Pour vérifier si une constante de vitesse k suit la loi d’Arrhenius, il suffit

de déterminer la valeur de k pour différentes températures puis de linéariser
la relation d’Arrhenius :

E

__—a Er
. RT = In(k)=In(A)- —2
k=Axe (k) (A) RT

@ Conclusion : Le tracé du graphique In(k) = f(1/T) In(k)
doit &tre une droite : 1
# de coefficient directeur « — E, / R », ce qui per- | In(A)

mettra de déduire E_ ;
# d'ordonnée a l'origine In(A), ce qui permettra de

déduire A ;




2) Vérification de la loi d’Arrhenius

E

_ L F
( — RT = In(k)=In(A)- —2
k=Axe (k) =In(A) -

@ Conclusion : Le tracé du graphique In(k) = f(1/T)
doit étre une droite :
# de coefficient directeur « — E, / R », ce qui per-

mettra de déduire E_ ;
# d'ordonnée a I'origine In(A), ce qui permettra de

déduire A ;

= Application 12 : : La pyrolyse de [’éthanal est une réaction d’ordre global 2. Elle a lieu selon
[’équation chimique : CH,CHO = CH, + CO. On realise la reaction a plusieurs températures
et on mesure la constante de vitesse k. On trace alors le graphique In(k) = f(1/T). Conclure.

Ink y =-21800x + 26,5

1/T

0,0011 0,0012

,0009 0,001

MO O N B O




déduire A ;

doit étre une droite :

mettra de deduire E, ;

*- Conclusion : Le tracé du graphique In(k) = f(1/T) In(k)
1l
# de coefficient directeur « — E, / R », ce qui per-| In(A) _REa
1
# d'ordonnée a 'origine In(A), ce qui permettra de T T

= Application 12 : : La pyrolyse de [’éthanal est une réaction d’ordre global 2. Elle a lieu selon

[’équation chimique : CH,CHO - CH, + CO. On realise la reaction a plusieurs températures
et on mesure la constante de vitesse k. On trace alors le graphique In(k) = f(1/T). Conclure.

6 4+ Ink
4

2

0
_9,0009

4

v =[21800k +[26,5]

0,001

0,0011

0,0012 1/T

Les points sont bien alignés = la loi d’Arrhenius est vérifiée !

or, In(k) =

In(A

R

T

E,|— E,=21800xR

donc E, = 180 kJ.mol -1

» A=exp (26,5)soitA=3,23.10" L.mol ~ts-1




Ink y= -21800+( +26,5

6
+ r2 =0,99645
4
2
0
19,0009 0,001 0,0011 0,0012 1/T
-4

Les points sont bien alignés = la loi d’Arrhenius est vérifiée !
E, |— E,=21800xR

Or, In(k) =[In(A)|= Sr- donc E, = 180 kJ.mol =

» A=exp (26,5)soitA=323.10"L.mol-1s-?

s Si on ne dispose que de deux valeurs de k et qu’on sait que la constante
de vitesse veérifie la loi d’Arrhenius, on peut quand méme calculer les
valeurs de E_ et de A. La methode est évidemment moins precise mais elle
fournit un ordre de grandeur pour ces données.

w. Application 13 : Calculer les valeurs de E, et de A de la réaction envisagee
dans /’Application 12 en considérant gu’on connait la valeur de k pour T, = 700 K
(k;=0,011 L.mol-ts-1)et T, =1000 K (k, = 145 L.mol-1.s-1).




NE Ea—>Ea:21800xR
Or, In(k) = ]n(A)\ [ RIT donc E, = 180 kJ.mol -1

» A=exp (26,5)soitA=3,23.10 " L.mol ~ts—1?

= Application 13 : Calculer les valeurs de E, et de A de la réaction envisagée
dans [’Application 12 en considerant gu’on connait la valeur de k pour T, = 700 K
(k;=0,011 L.mol-ts-%) et T,=1000 K (k, =145 L.mol-1.s-1).

—_ Ea
-E, (1 1
_ RT X| — — —
=Axe T o K _ o R LT, T,
—_ Ea k2
kZZAXe RT2 = |n—k1 = _Ea)([ - - 1
K, R T, T,
kq 0,011
—RxlnT -8,314%x|n —
= E,= 2= 14> 184,105 J.mol -1
1 1 1 1
T, T, 700 1000
E 1,84.10°

Puis, A=k, x e RT; = 0,011 x ¢ 8314% 700 =59.10" L.mol ~*.s -*




