Chimie Chap. C2

Chapitre C2 — Evolution temporelle d’un systéme chimique ou
Cinétique chimique.

MPSI 1, Lycée Saint-Louis

Anné scolaire 2026-2027

Introduction

Dans ce chapitre, on s’intéresse a la dynamique des systémes chimiques. Dans le chapitre précédent, on s’est intéressé a
la thermodynamique chimique du systeme physico-chimique, a la description de 1’état d’équilibre final et a la possibilité de
la réaction dans I’état initial.

Ainsi, le temps est la variable fondamentale de la cinétique chimique.

Questions

* Les réactions chimiques sont-elles rapides ou lentes?

e Comment accélérer ou ralentir les réactions chimiques ? Quels sont les facteurs influencant la cinétique chimique ?

Plus fondamentalement, 'étude de la cinétique chimique permet aux chimistes d’obtenir des informations sur les méca-
nismes des transformations.
Exemple d’expérience. Voir Youtube "Chap. 8, Cinétique chimique, expérience d’introduction"

Cadre
* On étudie le systeme fermé : il n’y a pas d’échange de matiere entre le systeme chimique étudié et le milieu extérieur.
* Le systéme est supposé homogeéne, il comporte une seule phase (liquide, gaz ou solide).

* Le systéme est supposé uniforme, les variables intensives sont identiques en tout point du systéme. On pense plus
particulierement aux concentrations, a la température et a la pression.

* Le systéme est supposé n’étre le siege que d’une seule réaction chimique, notée de maniere générale :

Jr Jp
D R, — D BP;

=1 =i
ou

A Dang celie doutwre 4R

= o A P"‘d”'}-} = F‘“’

PUTIE & PREE AR

Pess o; Cocfl. ehethimcttig algebfr e

Table des matieres

I- Observation de cinétiques chimiques pre >0,= 0 ov £0. o
1) EXemples . . . oo o e e e 2
2) Mesures de cinétique chimique . . . . . . . . . . e e 3
3) DEfINItIONS . . . . . o o e e e 4
II- Différentes lois de vitesse 6
1) DEfINILIONS . . . . o it e et e e e e e e e e e e e 6
2) Etude théorique . . . . . . . e 6
3) Etude expérimentale : comment déterminer expérimentalement 'ordre d’une réaction? . ............ 8
4) etles autres réacCtiONS . . . . v v v v v e e e e e e e e e 11
III- Les facteurs cinétiques : mise en évidence de I'influence de la température avec la loi d’Arrhenius 12

1/13






Chimie

Chap. C2

I- Observation de cinétiques chimiques
1) Exemples
* Décomposition du peroxyde d’azote

N;05(g) — 2NO,(g) + 2 0,(®)

On releve la concentration ¢ en pentoxyde d’azote au cours du temps
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* Décomposition du bromure de nitrosyle
1
2NOBr(g) — N,(g) + 3 Br,(g)
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2) Mesures de cinétique chimique

On peut mesurer directement la concentration d’un produit ou d’'un réactif en fonction du temps.

a. Méthode chimique

Pour cela, on peut adopter une méthode chimique qui consiste a réaliser un dosage a différents instants.

Pipette jaugée
Preja
emmTTTe < Yemen,
o
T
Solution contenant )
le milieu réactionnel Eau froide
Trempe

On préléve un petit volume de la solution réactionnelle puis on bloque la réaction en effectuant une trempe, par exemple

avec de 'eau froide.
Par exemple, on peut suivre ainsi la dissolution de I'eau oxygénée.

Pipette jaugée
[e— Luré'b
e Pl
¢ x 10mL . MnO,” +K" +H*
.
Y
T
d HyQ3(aq) — O,(g) + 2H,0(¢) H,0,, 0,,H, H,d
Maly *

On dose 'eau oxygénée par une solution de permanganate de potassium acidifiée.

2MnO,~ +6H++5H202—> 2Mn** +8H,0+50,
—_——— ~——

violet o;&nu incolore
de d(o

Pour que cela fonctionne, il faut que le temps au a%sage soit Négligeable devant le temps de la réaction :

2H,0, (aq) — 0, (aq) + 2H,0(£).
Avantage On acceéde directement a la concentration du réactif ou du produit dosé.

Inconvénients
* suivi délicat si certaines espéces de la cinétique ne sont pas dosables;
* ne fonctionne que si la réaction est suffisamment lente.
,0n ctcide o la cmuabeal’ go' o crboing (’at\’av\h/ P! de @n' eomh .
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b. Meéthodes physiques

Il existe aussi des méthodes physiques lorsqu’il existe une grandeur physique dont les variations sont liées aux variations
de concentration.
Les grandeurs physiques mesurées sont par exemple :

* la pression totale pour les mélanges gazeux;
* le pH pour des espéces acido-basiques;; E{»\ L 3"‘\‘:“"5
* la conductivité pour des especes ioniques; — _au.cé)‘ﬁi Centa-
- e
» l'absorbance pour des espéces colorées : —|. r<T
I, P de
A=log,| —
! T
avec Awme %:> 1 Ame g E‘: 7oe.

A=c¢lc d’apres la loi de Beer-Lambert en présence d'une seule espece colorée de concentration c.
A 2 Eder w Ao erpice-
]
cotoxude
* Lors de la décomposition du peraxyde d’azote

Exemples

1
N,Os(g) == 2NOy(g) + 5 0, () Mg tot
EI ng 0 0 n,
1 3
Eqeq  np—¢& 28 55 no"‘gg

On peut suivre la réaction par mesure de la pression totale. Dans le cadre de la loi des gaz parfaits

3

RT,- ng+ & JRT(t

Po:¥ et P(t)=%,
0~ ,

Ainsi a température et volume constants, T(t) = Ty et V(t) =V},

P(t 3 2 p
Qzl-ﬁ-—g soit §=ﬂ(——1)
Py 2ny 3 \Py

e —

* Lors de la solvolyse du chlorure de tertiobutyle,

(CH;)3C—Cl (aq) + H,0(¢) — (CH,;);C—OH(aq) + H*(aq) + C/llf(aq)

LA -
des ions,en particulier H*, apparaissent. pH= Q'a Tee T %c_'_

La conductiyité et le pH de la solution vont donc évoluer au cours du temps. Ainsi, un suivi conductimétrique ou
pHmétrique est possible.

* Dans la vidéo d’introduction, la réaction entre les ions permanganate, violets, et 'acide oxalique, incolore, n’aboutit
qu’a des especes incolores :  'ow permon qu-\'a. ™ mmymi%
wolet
v s
2Mn04 +5H2C204+6H+ — 2Mn +10C02+8H20

ncolore r"
Un suivi spectrophotométrique est donc possible. _de J
crbome
Avantages suivi en continu, facile a mettre en oeuvre car le milieu réactionnel n’est pas perturbé.
Inconvénient on n'accede pas directement aux concentrations.
7 . . .
3) Définitions

A la réaction

Z @R, — Z B, P,
Jr Jp

On associe
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la vitesse de disparition d’un réactif
ol it oo ol
Quand t augmente, Mg, diminue, donc
— <0.

Le réactif disparait or on veut que la vitesse de disparition soit positive d’ot1 le signe — dans la définition de la vitesse
de disparition.

La vitesse de formation d’un produit est

dn P,
P

Vp =+
Pip dt
C’est un peu pénible toutes ces définitions alors que toutes les quantités de matiére sont reliées a ’avancement !
peup q q

dg
dt’

La vitesse d’avancement de la réaction est

Pour un réactif,

dng de
_,0 _ 9 N _ o __
Mg, =g a; & dou o a; o
Pour un produit,
dnp d
_ w _ g 48
n, = Mp, + P a Prac

On souhaite se ramener a une grandeur intensive qui permettrait de plus facilement comparer les cinétiques entre les
différents systemes.

fVitesse volumique d’une réaction

Pour une réaction chimique, la vitesse volumjique de la réaction est

1dg
V dt

ol V est le volume du systeme physico-
Elle s’exprime en :

imique.
[v]=molL st

A La vitesse volumique de réaction dépendant de &, £ doit étre défini en écrivant la réaction chimique et le
tableau d’avancement.

v
Ainsi
.1 dng, 1d¢g
—_ =—Qq; —— =—a:V
vV dt Ty de Ir
et de méme

d[Pjp] B
@ R

Pour quantifier la durée d’une réaction, on définit aussi le temps de demi-réaction.

?Le temps de demi-réaction

Le temps de demi-réaction, noté t;,,, d’'une réaction non renversable est le temps nécessaire pour consommer la
moitié du réactif limitant Ry;,,.

[Rlim](t = O)

[Rlim](tl/z) = 9

Dans le cadre du programme de MPSI, on suppose ici les réactions comme totale.
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II- Différentes lois de vitesse
1) Définitions

A la réaction Z a;R; — E ﬁijjp, on associe la vitesse de réaction
Jr Jp

yolde 1 dRi1_ 1 AR
S vdt  a dt B dt

Jr P

On cherche alors la loi de vitesse, ie 'expression de la vitesse v en fonction des concentrations des especes en solution.

fLoi de vitesse
Pour la plupart des réactions chimiques (mais pas toutes), on peut écrire la vitesse volumique de réaction v sous la
forme
v=k][ [, 1™
jf
ol

* k est la constante de vitesse de la réaction dont la dimension est a déterminer au cas par cas.
* m; estl'ordre partiel par rapport a R;.
Attention, m; , I'ordre, n’a rien a voir avec le coefficient stoechiométrique a; .

* My = Z m;_est lordre global de la réaction.
Jr

Si la vitesse volumique de réaction v ne peut s’écrire sous la forme v = kl |[Rjr]mfr, on dit que la réaction est sans
Jr
ordre.

fCadre du programme

| Dans le cadre du programme de MPSI, on se limite aux réactions d’ordre 0, 1 ou 2 et & un unique réactif.

2) Etude théorique

Cadre On étudie une réaction du type
QA — ...
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Exemple décomposition de Iiodure de phosphine :

2PH; — 2P +3H,.

WOrdrel
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Exemple pentoxyde d’azote.
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WOrdreZ
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Exemple eau oxygénée.

3) Etude expérimentale : comment déterminer expérimentalement ’ordre d’une
réaction ?
a. Méthode intégrale

On fait le suivi temporel d’'une réaction a une seule concentration initiale [A],, puis on représente une fonction de [A]
en fonction de t de maniere a ce que les points expérimentaux s’alignent de long d’une droite affine.

[A]
Si les points expérimentaux représentant In([A]/c.;) en fonction de t s’alignent le long d’une droite, I'hypothése
1/[A]
0
d’ordre 1 est vérifiée.
2

f On pensera bien a conclure.
"Les points sont alignés sur une droite donc 'hypothese d’un ordre 0, 1 ou 2 est confirmée."

W Application
¢ Déterminer 'ordre des deux exemples donnés dans la partie précédente.
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b. Méthode des temps de demi-réaction
On mesure le temps de demi-réaction t;,, pour différentes concentrations initiales [A],.
Si  ty/5/[A]p est constant, alors ordre 0.

Si t1/2 est constant, alors ordre 1.
Si  ty;5[A]y  est constant, alors ordre 2.

c. Méthode différentielle

On sait que
A
% =—av et v = k[A]™.
Ainsi d[A]
—— =—ak[A]™
1 ak[A]
Soit
d[A]
- akc™
log de |- log(—=) + mlog (@) .
ref ref ref
X
~——
Y
d[A]
~dt

Ainsi, en tracant Y en fonction de X, ie log en fonction de log (u), les points expérimentaux s’alignent sur

Vref ref

une droite
de pente m, l'ordre de la réaction par rapport a A.

/-‘Le papier logarithmique

On peut utiliser du papier logarithmique pour représenter les grandeurs sans calculer leurs logarithmes.

On rappelle log(10) =1 et log(2) ~ 0,3.
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Dans le cas d’une réaction a deux réactifs

4) et les autres réactions

a. Dégénérescence de I’ordre

Exemple d’étude de 1’érythtosine B Lérythrosine B est un colorant E127 qui se décolore en présence d’eau de Javel

(principalement composée d’ions hypochlorite C107).

¢ On suppose que
v =k[E127]™[ClO"]™ et

Ainsi, méme si ngo- diminue, on peut considérer que

No,clo- = Mo g127-

[ClO"]~[ClO"],. dou v= k[CIO™];*[E127]™.
~———

k

app

On revient au cas précédent, on mesure my et k.

* On réitere 'expérience pour différentes concentrations intiales de ClIO™, mais toujours en large exces.

Le tracé et la dépendance de k,,, en fonction de [CIO™ ], donnent l'ordre m,.

On connait alors m; et m,.

ayA+agB—...

Si 'un des deux réactifs est en large exces, par exemple B, alors méme si ng diminue

[B] ~[B]o.
Ainsi,
v =k[A]™[B]™ ~ k[B];" [A]™.
k

On parle de dégénérescence de I’ordre (pseudo-ordre).

b. Cas des coefficients stoechiométriques

d’ou

soit

Supposons :
arA + agB — ... et
EI aAaNg agny
Eqeq  ap(ng—¢&) ag(ng—¢&)
On en déduit qu'a n'importe quel instant,
4l _ (8]
a, ag
d[A
dia] =—a,v = —a,k[A]™[B]™.
de
ap
En remplacant [B] par —[A],
A
d[A s
I —qtar (2] e
17
d[A] ( ap )’"B
Yl =) k[A]matms
dt 27 , [A]
De méme,

d[B] (OCA )m" +
i 4 k[ B my+mp
de ag 5 (B]

On est revenu au cas précédent!
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III- Les facteurs cinétiques : mise en évidence de I'influence de la température
avec la loi d’Arrhenius
11 existe des facteurs cinétiques autre que la température. On peut citer la concentration, le(s) catalyseur(s), le solvant,

la pression.
En général, la constante de vitesse k varie en fonction de la température T.

Le cas courant Explosion
10 T T 10 ‘

o N S @)} [e9)
T
|

(=] N N (o) [e)
T
|

Réaction avec enzyme détruite par T Trés rare
10 T T T T 10 T ‘

o N EE N (0]
T
|

o \V] A~ O [e]
T
|

?La loi d’Arrhenius

On suppose que dans le cas le plus courant, k suit la loi d’Arrhenius
E
k=Aexp[—==
p( RT)

* A est une constante indépendante de la température (qui dépend de chaque réaction),

ol

* E, est énergie d’activation s’exprimant en Jmol ?,

* R=28,314Jmol ' K! est la constante des gaz parfaits
* et T est la température absolue s’exprimant en K.

On peut aussi I'écrire pour "faire disparaitre" A

E, (1 1
1 2

En dérivant
dln(k/kref) _ i

dT RT?2
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Exemple

On étudie la vitesse de réaction
2N,05(g) — 4NO,(g) + 0,(8)-

On mesure que la vitesse est multipliée par 2 lorsqu’on passe de 22,50°C a 27,47 °C.
Déterminer I'énergie d’activation de la réaction.
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