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Transformation de la matiére — chapitre 3. Cinétique chimique

2 Capacités exigibles

(O Vitesses de consommation d’un réactif et

de formation d’un produit.

(O Exprimer la loi de vitesse si la réaction
chimique admet un ordre et déterminer la
valeur de la constante cinétique & une tem-
pérature donnée.

(O Vitesse de réaction pour une transforma-

tion modélisée par une réaction chimique
unique supposée sans accumulation d’inter-

médiaires.

actions avec ordre simple (0, 1, 2), ordre

global, ordre apparent.

(O Loi ’ARRHENIUS ; énergie d’activation.
; g

(O Relier la vitesse de réaction, dans les cas ol
elle est définie, & la vitesse de consommation
d’un réactif ou de formation d’un produit.
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O Lois de vitesse : réactions sans ordre, 1é- | (O Déterminer un ordre de réaction a 1’aide
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(O Déterminer la vitesse de réaction a diffé-
rentes dates en utilisant une méthode nu-
mérique ou graphique.

de la méthode différentielle ou a aide des
temps de demi-réaction.

(O Confirmer la valeur d’un ordre par la mé-
thode intégrale, en se limitant strictement
a une décomposition d’ordre 0, 1 ou 2 d'un
unique réactif, ou se ramenant & un tel cas
par dégénérescence de I'ordre ou conditions
initiales stoechiométriques.
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1. Introduction 3

‘ 1 |Introducti0n

IVVN Réactions lentes et rapides

On a vu que les systémes ont un sens d’évolution, défini par leurs activités, et un état final décrit
par I'équilibre chimique. Mais certains systémes vont étre plus rapides que d’autres a atteindre leur
état final : on va avoir des réactions rapides, c’est-a-dire qui ont une durée de réaction courte et
difficile & mesurer (selon 1'outil de mesure), et d’autres lentes, c’est-a-dire qui ont une longue durée de
réaction facilement mesurable. Cette étude est 'objet de la cinétique chimique. Quelques exemples :

<& Reéactions rapides :

> Précipitation du chlorure d’argent ' ;

> Réaction acido-basique entre les ions HsO™ et HO™ !
<& Reéactions lentes :
> Dismutation des ions thiosulfate S;O3*~ en milieu acide, quelques minutes :

> Oxydation lente d'une lame de zinc par les ions cuivre ?, quelques heures.

Il existe aussi des réactions plus particuliéres avec des oscillations .

Méthodes de suivi

La détermination des lois de vitesses s’effectue en mesurant 1’évolution de la quantité de matiére
d’une ou plusieurs espéces chimiques au cours du temps. Les procédés qui permettent la mesure des
concentrations peuvent étre :

<& des procédés chimiques : prélévements a instants réguliers puis dosage de I'espéce chimique.

<& des procédés physiques : suivi d'une grandeur physique, qui dépend de la concentration de
I’espéce chimique, au cours du temps

I/B)1| Spectrophotométrie

Les substances colorées absorbent certaines longueurs d’onde : ainsi, lorsqu’on les éclaire avec de
la lumiére blanche, la lumiére qui nous parvient ne contient plus toutes les longueurs d’onde : elle
apparait colorée. Par exemple :

<& Les ions MnO4~ absorbent le vert, et la solution apparait alors violette ;

<& Le diiode absorbe le bleu, la solution parait donc jaune.

E ’—I Définition TM3.1 : Absorbance I

Plus la concentration est élevée, plus la couleur est prononcée. Un spectrophotomeétre
permet de mesurer la proportion de I'intensité lumineuse absorbée, caractérisée par I’absorbance,
elle-méme proportionnelle a la concentration de ’espére colorée.

Important TM3.1 : Suivi spectrophotométrique

@ Un suivi temporel de I’absorbance permet de suivre
I’évolution de la concentration d’une espéce colorée.

1. https://www.youtube.com/watch?v=p60_wV4T110
2. https://www.youtube.com/watch?v=32XCDf JxLoU
3. https://www.youtube.com/watch?v=SCoLMfplVWs
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I/B)2 l Conductimétrie

,—| Définition TM3.2 : Conductivité I

Les ions conduisent le courant dans la solution. Un conductimétre permet de mesurer la
conductivité d’une solution. Celle-ci est proportionnelle aux concentrations des ions en
solutions.

— Important TM3.2 : Suivi conductimétrique

Un suivi temporel de la conductivité permet de suivre
I’évolution de la concentration d’une espéce chargée.

I/B)3| Autres méthodes

On peut citer mesurer la pression, l'indice de réfraction. .. Toute grandeur qui peut évoluer dans
le temps en fonction des éléments présents.

IR Exemple de suivi cinétique

Soit la réaction Ph%;l) + HO,, PhOH3~

(aq) — (aq)
La phénolphtaléine Ph*™ est la seule espéce colorée. Elle présente un maximum d’absorption a
A = 550 nm. En effectuant un étalonnage, c’est-a-dire en relevant ’absorbance d’une solution de
phénolphtaléine pour différentes concentrations connues, on a pu ici déterminer le lien entre la
concentration en phénolphtaléine et 'absorbance :

100
Ph*7]=—A L1
PR]= 1A (ol
Ainsi, pour une expérience de cinétique, on reléve ’absorbance en fonction du temps a cette longueur
d’onde \ et on peut en déduire I’évolution de la concentration en Ph?~ par simple multiplication, ce
qui donne les graphiques :
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On établit le tableau d’avancement :
- . 2— _ 3
Equatlon Ph(aq) -+ HO(aq) = PhOH(aq)
Initial | 2 =0 [Ph* ], [HO ]y 0
Interm. x [Ph* ]y — [HO g — x x
D’otu on tire [Ph?"] = [Ph*7 |y — o & = = [Ph?* ]y — [Ph*7] donnant la courbe :
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II. Facteurs cinétiques )
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[’avancement augmente bien avec le temps, mais on voit qu’il augmente plus vite au début
de la réaction qu’a la fin. En prenant la dérivée de cette évolution, on trouve donc la vitesse de
Pavancement v = dz/dt. Tracer cette grandeur en fonction du temps puis en fonction de [Ph*7]
donne :
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Ainsi, dans cet exemple de réaction et avec [HO ]y = 1mol-L ™!, on a v = k[Ph®"] avec
k=188 x 107251, La méme étude avec [HO |y = 0,4mol-L~! donne k = 7,0 x 1073571, c’est-a-dire
une vitesse plus faible que précédemment.

IT | Facteurs cinétiques

IIVV:N Présentation

A partir de 'expérience précédente, on note qu'une augmentation de la concentration de soude
accélére la réaction. L’avancement a atteint la moitié de sa valeur finale en 38 s avec une concentration
de 1,0mol-L !, et en 1min 30s pour une concentration de 0,4mol-L~! : c’est donc un facteur
cinétique. On en recense 4 :

@ Propriété TM3.1 : Facteurs cinétiques

—

Plusieurs facteurs influencent la vitesse d’'une réaction donnée :

<& La concentration initale des réactifs : [R;]o /= v 7;

¢ La température : t 7= v ;

& La présence de catalyseurs, qui permettent d’accélérer une réaction sans l'altérer ;

< Le solvant utilisé.
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A

On peut comprendre cela avec la notion de choc efficace :

— € Définition TM3.3 : Choc efficace

Pour qu’une réaction ait lieu, il faut que deux molécules entrent en contact et ce avec suffisamment
d’énergie. La vitesse de réaction dépend donc de la probabilité que deux molécules se choquent,
et que ce choc soit efficace.

<& Plus concentration 7, plus la probabilité qu’un réactif entre en contact avec un autre .

<& Plus la température 7, plus la vitesse des molécules 7 : la fréquence des chocs augmente et
la probabilité que ces chocs soient efficaces aussi.

IIVAEE Température et loi d’ARRHENIUS

II/B)1| Phénoménologie

En effet, dans le milieu réactionnel, les molécules ont une distribution de vitesse répartie autour
d’une valeur moyenne, v*, comme présenté ci-dessous a gauche; celles qui ont la plus grande vitesse
et donc énergie cinétique ont la capacité de passer la barriére de potentielle nécessaire a la réaction,
représentée ci-dessous a droite. Plus la température est élevée, plus la proportion de molécules

pouvant passer cette barriére est élevée.
N E Intermédiaire

Réactifs

Produits

v* Progression de la réaction

FIGURE TM1 — Distribution des vitesses. FIGURE TM2 — Barriére d’activation chimique.

II/B)2| Loi et utilisations

L’évolution de la constante de vitesse suit une loi analytique en fonction de la température, appelée
loi d’Arrhénius :

~ Loi TM3.1 : Loi d’ARRHENIUS |
La constante de vitesse d’une réaction chimique vérifie la loi empirique d’ARRHENIUS :

) o (5

& A est le facteur pré-exponentiel, de méme unité que £ ;

& &, est une grandeur positive appelée énergie d’activation, en J-mol™';

& R est la constante des gaz parfaits, et T' la température en Kelvins.

— @ Outils TM3.1 : Utilisations de la loi d’ARRHENIUS

On peut utiliser cette loi pour trouver 1’énergie d’activation d’une réaction, ou a 'inverse
)
déterminer la constante de vitesse d’une réaction.

& Avec deux températures : Supposons qu’on a effectué le suivi cinétique d’une méme réaction
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III. Vitesse(s) de réaction 7

a deux températures, Ty et Ty, et déterminé k(T7) et k(73). D’aprés la loi d’ARRHENIUS, on a
donc

KT Aexp (_RE;) - (E ( 11 >)

k(Ty) Aexp (_ E, ) R

RT,
T\T5 (k(Tl))
<\ E, =R In
T — Ty k(T3)

<& Succession de températures : Avec une succession de températures, on peut tracer la
régression linéaire :

y=axr+b
S/ NN
In(k(T)) —%a % In(A)

111 Vitesse(s) de réaction

IIAPVAN Hypothéses de travail

Pour la définition formelle de I’étude de la cinétique, on pose le cadre d’étude. Les systémes
physico-chimiques considérés seront tous :

—| Définition TM3.4 : Cadre de travail I

¢ fermés (pas d’échange de matiére) ;

¢ isothermes (température constante) ;
< isobares (pression constante) ;
& homogénes (avec une unique phase).

& et surtout & volume constant.

IIRPAER Vitesse de réaction

Pour définir la vitesse d'une réaction de maniére satisfaisante, elle doit étre indépendante de
I’espéce chimique suivie : pour caractériser la réaction on utilisera donc I’avancement de la
réaction. Il aussi souhaitable que la vitesse soit intensive, donc ne dépende pas de la taille du systéme :
on s’intéresse donc a l’avancement volumique = = £/V. Ainsi,

— € Définition TM3.5 : Vitesse de réaction

On définit la vitesse d’une réaction par

[v] = mol- L™ !s™

v avec Tr= = 1

—at v

dz ¢

On trouve aussi parfois la notation r pour la vitesse, pour la différencier de la vitesse en mécanique
et ne pas confondre x avec la position d'un corps massique.
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IIIVA®R Vitesses de formation/disparition

En plus de la vitesse de réaction, on peut en effet définir la vitesse de formation d’un produit, ou

de disparition d'une espéce.

—

@ Définition TM3.6 : Vitesses formation, disparition

Pour une réaction a1R1 +asRo + ... = B1P1 4+ BaPo + . ..

La vitesse de disparition d'un réactif est
La vitesse de formation d’un produit est

| o dy
d[P] | T

Attention au signe « — » : le réactif dis-
parait, mais la vitesse doit étre positive.

—

@ Propriété TM3.2 : Lien entre les vitesses

Pour une réaction 0= E V; X, on a
i

1 d[X] o |
V= — V4R = —VR,VU = |UR,
. di d,R Ri Ri

v| et |vrp =1vpv

—| Démonstration TM3.1 : Lien entre les vitesses |

nx; (t) = NX;,0 + VXig(t) D 0
. n isole
PN f(t) _ nx; (t) nX;,0
Ux; .
1 nx,(t) — nx, >TV
&) = ——n TN
X v d ot mxi(t) _ [X:](t)
dt vy, dt
: Disparition
d[P] 3 d[R]
Vrp = — ! R=———
dt ) [PI(t) = [Plo + ve,x(t) | dt_ ) [RI(t) = [R]o + vr,(t)
“{Frr =] - ofin=

Exemple TM3.1 : Vitesses formation, disparition

En reprenant l’exemple précédent, on a bien

d[HO™] d([HO ]y — =) d[PhOH*"]  dz
YaHo- = — a a = et Vs phons- = % @ v
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IV. Concentration et ordre de réaction 9

Application TM3.1 : Vitesses d’une réaction

g
Ecrire v en fonction des concentrations pour la réaction

6 H{,q) + 5 Brag) + BrO3™ (aq) = 3 Bra(ag) + 2H30q)

D’aprés la propriété précédente, on a

1d[H"]

1d[Br7]  d[BrOs7] 1d[Bry]
6 dt 5

5 At dt 3 dt

IV| Concentration et ordre de réaction

IAOF:N Ordre d’une réaction

A priori, il 0’y a pas de relation simple permettant de déterminer la vitesse d’une réaction en
fonction des paramétres physico-chimiques du systémes. Cependant, il y a certaines réactions qui ont
une expression simple, comme on ’a vu en introduction. Prenons une réaction de la forme

aA +bB =cC+dD ou généralement Z lvi| Ry = Z v;P;
@ J

E — € Définition TM3.7 : Ordre de réaction

Une telle réaction est dite admettant un ordre si sa vitesse peut s’écrire sous la forme

v = k[A]P’[B]? ou généralement v =k H[Rz]m

On définit alors :

<& k la constante de vitesse, dont I’unité dépend de p et ¢;
O p et g (ou my;) sont les ordres partiels de la réaction ;

O p+4q (oum = > m;) est Pordre global de la réaction.

On s’arrangera pour que p et ¢ soient en général des entiers ou demi-entiers.

—| @ Attention TM3.1 : Vitesse de réaction

s
‘ ¢ La vitesse d’une réaction possédant un ordre ne s’exprime qu’en fonction des
réactifs ! !

< p et g n’ont a priort rien a voir avec v;.

INMAEN Ordre initial et ordre courant

E Définition TM3.8 : Ordres initial et courant I

Certaines réactions ont un ordre a tout instant de la réaction, appelé ordre courant, d’autre
peuvent n’avoir qu’un ordre initial, c’est-a-dire valable uniquement aux premiers instants.
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10

Exemple TM3.2 : Ordre initial formation d’HBr

L’ Par exemple, la réaction

a empiriquement une loi de vitesse de la forme

Bra(g) + Ha(g) = 2 HBr(y)

k[Hy] x [Bry]'/?

- [HB1]
14+ K Bra]

C’est une réaction qui est sans ordre, puisqu’elle ne s’exprime pas comme un produit des
concentrations des réactifs a certaines puissances et fait intervenir la concentration en produit.

Cependant, si on part avec [HBr]y = 0, aux premiers instants de la réaction on a [HBr] < [Bry],
et on peut négliger le dénominateur. Ainsi, la loi de vitesse devient :

~ 1/2
(% o k [HQ] [Bl"g]

On dit donc que cette réaction est sans ordre mais admet un ordre initial.

INWA®R Cas particulier des réactions simples

IV/C)1| Définition

@ Définition TM3.9 : Réaction simple

—
E & Acte chimique : étape élémentaire. Réaction chimique qui décrit les collisions qui se passent
réellement au niveau moléculaire.

< Reéaction simple : lorsque la transformation chimique des réactifs aux produits s’effectue en
une unique étape élémentaire, un unique acte chimique.

& Réaction composée : par opposition, passage par des intermédiaires réactionnels (IR).

<& Intermédiaire réactionnel : espéce participant & un mécanisme réactionnel et qui n’est ni
un réactif, ni un produit et n’apparait pas dans I’équation-bilan de la réaction.

Exemple : réactifl — IR1 + réactif2 — IR2 — IR3 — produit

g | Attention TM3.2 : Réactions usuelles

La majorité des réactions ne sont pas de simples collisions entre deux réactifs, mais sont une
longue suite de processus; I’équation-bilan n’en est qu’une synthése.

IV/C)2| Loi de VAN'T HOFF

p — @ Loi TM3.2 : Loi de VAN’T HOFF
*

Pour une réaction simple, les ordres partiels sont égaux au coefficients stoeechiométriques
arithmétiques (c’est-a-dire positifs) :

v = k[A]"Al[B]"! | & v = k’H[Ri]IVi'
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IV. Concentration et ordre de réaction

11

Attention TM3.3 : Récations simples

déterminer, on utilise une méthode essentielle & la cinétique chimique : la dégénérescence de I'ordre.

Il faut savoir repérer les situations ol les ordres sont implicitement cités, savoir nommer la loi
de VAN'T HOFF mais ne pas ’appliquer & n’importe quelle réaction.

INWABE Autres cas particuliers

IV/D) 1| Dégénérescence de l'ordre

D’une maniére générale, quand il y a plusieurs réactifs 'expression de la vitesse dépend d’un grand
nombre de variables, méme si elles sont toutes reliées par &. Il est alors impossible de déterminer
indépendamment chacun des ordres partiels, et seul ’ordre global est accessible. Pour les

—

Important TM3.3 : Dégénérescence de ’ordre

Pour une réaction admettant un ordre, en ajoutant tous les ré-
actifs en excés sauf 1, on a accés a 'ordre partiel de ce réactif.

pa—

@ Outils TM3.2 : Dégénérescence de ’ordre

L’idée de la dégénérescence de 'ordre, c’est de réussir a n’avoir qu’un seul réactif dont la
concentration évolue avec le temps ; pour cela, il suffit d’introduire les autres réactifs en
large excés, auquel cas leurs concentrations seront proche de leur concentration initiale.

Dans le cas de deux réactifs A et B, si on introduit A en excés on aura

et la loi de vitesse est alors

=cte

On introduit alors k,p, la constante de vitesse apparente, et 'ordre global apparent est
donc égal a I'ordre partiel q.

Exemple TM3.3 : Dégénérescence de 1’odre

C’est le principe utilisé en introduction, ou la réaction

2— - _ -3
Phi,) + HO(,) = PhOH

a une vitesse de réaction qui peut s’écrire
v = k[HO™|P[Ph*" )¢

mais oil nous avions introduit 1,0mol-L~! d’hydroxyde contre 70 pmol-L~! de phénolphtaléine :
on avait donc

kapp = k[HO_]g

IV/D) 2| Proportions steechiométriques

Une autre méthode de simplification des lois de vitesse consiste a trouver directement ’ordre
global, en faisant en sorte que les concentrations des réactifs soient propotionnelles entre elles :
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c’est le cas quand on introduit les réactifs en proportions steechiométriques :

@ — Important TM3.4 : Proportions stoechiométriques

Pour une réaction admettant un ordre, en insérant tous les réactifs dans
les proportions stoechiométriques, on a accés a ordre global de la réaction.

‘ — @ Outils TM3.3 : Proportions stcechiométriques

Soit la réaction aA + bB = cC + dD
si A et B sont introduits en proportions stoechiométriques, alors on peut noter initialement

no(A)) —ne(B)) =V _ _
e <= [Alg=acy et [Blg=be

et & tout instant

[Al(t) = alco — =) et [B](t) = b(co — )

On peut donc factoriser la loi de vitesse :

v = k(aley — )" (bleo — )’

&lv = kaPbl (co — )P

SV = Kapp(co — )™

avec m = p + ¢ l'ordre global, et k,,, = kaPb? la constante apparente.

! Transition !
ot Avec tous ces outils, voyons comment faire en pratique pour des ordres courants simples de
réaction.

‘ V | Méthodes de résolution

Dans toutes les situations, un indicateur toujours utilisé en chimie est le temps de demi-réaction,
noté t;/5; on 'a déja introduit au début du cours, en voici la définition :

E —| @ Définition TM3.10 : Temps de demi-réaction

On appelle temps de demi-réaction et on note ¢/, le temps au bout duquel 'avancement a
atteint la moitié de sa valeur finale :

E(tiy2) = %f

G Dans toute cette partie, on s’intéresse a une réaction
aA + bB = cC + dD

et on suppose qu’elle admet un ordre par rapport a un seul réactif, quitte a étre passé-e par
une dégénérescence d’ordre ou une proportion stoechiométrique.
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A\P¥.W Ordre 0 par rapport & un réactif

—| € Propriété TM3.3 : Ordre 0

1) Loi de vitesse : v=Fk[A]"=Fk

2) Unité : [k] = [v] = mol-L"t.s71
S d[A]

3) Equation différentielle : T —|valk

4) Solution et graphique :

[A] (mol-L™Y)

[AJ(t) = [Alo — [valkt

t1/2

FIGURE TM3 — Ordre 0

A
5) Temps de demi-réaction : tig = 2\[yi(|)k
6) Régression linéaire : y=az+b
~  / N\

—~| @ Démonstration TM3.2 : Ordre 0

3) Equation différentielle : avec le lien entre vitesses (Propriété 3.2), on a

—‘Z/A| dt dt

= —|valk

4) Résolution : on intégre directement :

[Al(t) = [AJo = —|valk - < [A](2) = [Alo — [valkt

Exemple TM3.4 : Ordre 0

selon l'individu.

La décomposition de I’alcool dans le sang suit une telle loi, avec une vitesse v ~ 0,15 g-L~*-h~!
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Ordre 1 par rapport a un réactif

—| € Propriété TM3.4 : Ordre 1

1) Loi de vitesse : v = k[A]

2) Unité : k] = & =571
S d[A]

3) Equation différentielle : TS + |valk[A](t) =0

4) Solution et graphique :

[A] (mol L)

t1/2

FIGURE TM4 — Ordre 1

In2
5) Temps de demi-réaction : tyjs = ne
valk
6) Régression linéaire : y=ar+b
/N N

In([A]) —[valk T In([A]o)

— & Démonstration TM3.3 : Ordre 1

3) Equation différentielle : avec le lien entre vitesses (Propriété 3.2), on a

v=k|A
UZ_&M% <:k>[] %‘F’VAV{[A]:O

4) Résolution : On résout en injectant [A](t) = Ke™" puis en utilisant la condition initiale :

A)(t) = Ke it EL a] (1) = [AJpeIalie

Exemple TM3.5 : Ordre 1

La désintégration du carbone 14 (et tous les éléments radioactifs) suit une cinétique d’ordre 1.

Le principe de datation au carbone 14 est que pendant la vie d'un organisme vivant, la proportion
qu’il contient est égale a celle de 'atmosphére par équilibre ; a sa mort, 1’équilibre est rompu et

le carbone se désintegre.
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La demi-vie du "C étant de 5730 ans, on peut mesurer la quantité de carbone 14 et donc 1’age
d’un échantillon jusqu’a environ 50 000 ans.

A\2488 Ordre 2 par rapport a un réactif

@ Propriété TM3.5 : Ordre 2

B

1) Loi de vitesse : v =k[A]?

2) Unité : [k] = g = mol "L hs™!
) d[A

3) Equation différentielle : % = —|va|k[A]?

4) Solution et graphique :

[A] (mol-L7Y)

1
wo @y

1o

FIGURE TM5 — Ordre 2

1
5) Temps de demi-réaction : t19 =
) V2 ToalHAL
6) Régression linéaire : y=axr—+b
A N
1 t L
m tlalk o gn

Dans ce cas, I’équation différentielle est non-linéaire. Il faut ruser pour la résoudre.

@ Outils TM3.4 : Séparation des variables

’ En mathématiques, la séparation des va-

#/yﬁz/xg(a:)dx

y = f(z), et isoler les dépendances en z et en
e

riables est une méthode clé de résolution ‘ g = g(z) - h(f(x))

d’équations différentielles, trés utilisée en phy- 1 dx > y = f(z)

sique a plusieurs variables et dans le cas des o dy _ g(x) - h(y)

équations non-linéaires. 3 ddx > Séparation
Soient f(x) et g(x) des fonctions de la variable | Y- g(x)dx

z, et h une fonction de la « variable » f(z). | hy) > Intégra® séparée
On peut effectuer un changement de variable 3
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oum | @ Démonstration TM3.4 : Ordre 2

o == | 3) Equation différentielle : avec le lien entre vitesses (Propriété 3.2), on a

1 d[A] v=Fk[A]? |d[A]
T T @ 0 |4

= —[valk[A]?

4) Résolution : on sépare les variables et on utilise la dérivée de la fonction inverse :

d[A
T pakar
Séparation des variables
—d[A] = kdt >
ap — 0
(A] d[A] /t
= — = kdt
/[A]o [A]? = . > <1>, __r
1 1 £ f
—_——— = k-t
Al @A
1 1
—_—= kt
S~

Expérimentalement

— @ Outils TM3.5 : En pratique face & des données
’ & Méthode différentielle : on travaille sur la vitesse, dérivée de z(t) ;

> On a [A](t) ou z(t) et ¢;

, . A
> On détermine v = L 445
va dt ?

> On trace v en fonction de [A] :

v=~k[A]Y = Inv=Ink+ qln[A]

> On a alors y=axr—+b

s NN
Inw 7 In[A] Ink

> On a alors accés a k et a 'ordre (partiel) sur A.

& Meéthode intégrale : on travaille sur la concentration, intégrée de 1’équation différentielle ;

> On a directement ¢ et [A](t), et on suppose 'ordre de A ;
> On réalise la régression associée a chaque ordre;
> On prend la meilleure régression en ne se fiant pas qu’au r2;

D> On a alors accés a k et a 'ordre.
& Méthode de demi-réaction : on travaille sur le temps de demi-réaction ;

> On a réalisé des expériences en faisant varier [A]y;

> On posseéde a chaque fois le temps de demi-réaction ;

Lycée POTHIER 16/19 MPSI3 — 2024/2025



V. Méthodes de résolution 17
> On étudie la dépendance de t1/5 a [A]o :
e si ti/5 est proportionnel a [A]y, alors la cinétique est d’ordre 0.
e si ¢y, est indépendant de [A]y, alors la cinétique est d’ordre 1.
e si {1/, est inversement proportionnel & [A]y, alors la cinétique est d’ordre 2.
Résumé
| Important TM3.5 : Ordres sur un unique réactif
Ordre 0 en A Ordre 1 en A Ordre 2 en A
= v=~Fk v = k[A] v =k[A]?
= k en mol-L=t.s7! kens ! k en mol '-L-s~*
a d[A] d[A] d[A] 5
— + k= — kE[A] = — k[A]*=0
2 N L k(A 2 alk[A
=
E [A]() = [Alo — [valkt [Al(#) = [Alo exp(—|valkt) [A](t) = 0
32 1+ |valkt[Alo
< V2T olualk V2T ALk
[A] (mol-L™Y)
&
=
g
g
% - t(s) ; t(s) t(s)
CB 1/2 1/2
FI1GURE TM6 — Ordre 0 FiGURE TMY7 — Ordre 1 FIGURE TMS8 — Ordre 2
| @ Attention TM3.4 : k ou kapp
Les exemples précédents sont donnés pour une réaction dont la loi de vitesse ne dépend que
d’un réactif. Dans la pratique, une loi de vitesse va le plus souvent dépendre de deux réactifs,
mais on aura réalisé une dégénérescence d’ordre ou réalisé une expérience en proportions
stoechiométriques.
Il faudra alors étre particuliérement vigilant-e sur la constante et 1’ordre obtenus : est-ce
bien k de la loi de vitesse générale, ou un k,p, d'une situation spécifique ? ¢ 'ordre global en A,
ou l'ordre global m =p+4¢q...7
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‘VI' Méthodes de suivi cinétique expérimental

VI/A)1| Définition

Définition TM3.11 : Suivi cinétique par titrage

La méthode chimique consiste a prélever un faible volume d’essai du systéme étudié a intervalles
de temps régulier ; la concentration des espéces chimiques d’intérét est alors titrée sur ce volume
d’essai.

Les méthodes de titrage seront détailles avec plus de précision plus tard dans ’année, a la fois
en cours et en TP. Ce qu’il faut en retenir pour le moment, c’est qu’elle permet une détermination
absolue de la concentration, mais qu’elle présente certains forts désavantages : ¢’est une méthode

<& destructive : chaque prélévement diminue le volume du systéme initial et la quantité de matiére
de produit ou réactif selon la méthode;

<& laborieuse : il faut faire autant de dosages que de points de mesures ;
< non continue : on n’a accés qu’a un nombre limité de points de mesure;

<& lente : un dosage prend, au mieux et environ 5 min.

Il faut donc notamment arréter la réaction dans le volume d’essai, pour que le prélévement a un
instant ¢ dosé environ 5min plus tard corresponde quand méme a un point de mesure a l'instant t.
Pour ce faire, il faut avoir recours 4 une trempe chimique.

l VI/A)2| La trempe chimique

La trempe chimique est le nom d’un processus destiné a figer I’état d’un systémes physico-chimiques.
On recense trois méthodes de trempe :

1) La dilution : la vitesse de réaction étant une fonction croissante de la concentration en réactif,
diluer le volume d’essai d’un facteur 10 & 100 permet de ralentir fortement la cinétique de la
réaction.

2) Le refroidissement : la constante de vitesse croit avec la température, et par conséquent abaisser
la température du volume d’essai permet de ralentir la cinétique de la réaction qui s’y passe.
C’est une méthode particuliérement intéressante quand on part de réactions initialement hautes en
températures, pour abaisser par exemple de 100°C a 0°C la solution.

3) La disparition d’un réactif : il est également possible de faire disparaitre 'un des réactifs (celui
qui ne sera pas dosé) en réalisant une réaction rapide et totale avant d’effectuer le dosage. Par
exemple, une réaction ayant pour réactif un acide peut étre interrompue en modifiant le pH du
volume par ajout d’une base forte, comme HO™.

A2V Dosage par étalonnage

Comme introduit dans la premiére section, il est possible de sonder indirectement la concentration
en une espéce via I’évolution d’une grandeur physique. Pour que le suivi soit quantitatif, il faut que la
valeur de la grandeur mesurée soit comparée a une valeur de référence, un étalon. Pour qu'un dosage
par étalonnage soit efficace, il faut :
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<& que la grandeur évolue de maniére sensible lorsque 1’on passe du réactif au produit. Si le réactif a la

méme conductivité que le produit formé, on comprend aisément qu’un suivi conductimétrique ne
nous sera d’aucune aide. . .

<& que la grandeur varie de maniére simple et prédictible avec la concentration (si possible de maniére

linéaire).

VI/B)1| Spectrophotométrie

—| Loi TM3.3 : Loi de BEER-LAMBERT I

On relie I'intensité lumineuse transmise par une espéce a une longueur d’onde donnée avec la
concentration de ’espéce colorée en solution grace a la loi de Beer-Lambert :

I N
A= IOg (70> = Z eiﬁci

i=1

& A est 'absorbance, sans dimension ;
¢ I I'intensité lumineuse incidente, en W-m™2;
¢ I T'intensité lumineuse en sortie, aussi en W-m™2;

< ¢ le coefficient d’extinction molaire de 'espéce X; a la longueur d’onde A (dépend de l'espéce
et un peu du solvant et de T) ;

<& ( la distance traversée par le faisceau, en m (souvent cm) ;

¢ ¢ la concentration de I'espéce absorbante X;, en mol-L~1.

C’est une loi additive et linéaire.

l VI/B)2| Conductimétrie

—| Loi TM3.4 : Loi de KOHLRAUSCH I

Les ions conduisant le courant, il est possible dans certains cas de suivre I’avancement de la
réaction en mesurant ’évolution de la conductivité de la solution associée & la concentration des
ions grace a la loi de Kohlrausch :

N
g = E )\Z'CZ'
i=1

¢ o est la conductivité de la solution, en Q~t.m™1!;

&)\ est la conductivité molaire ionique de I'espéce X;, dépendante de ’espéce et de la température,
en @ 'mtmol'L;

< ¢; est la concentration molaire en l'espéce X;, en mol-L71L.

C’est une loi additive et linéaire.
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