Fiche méthode TM_1 : Décrire un systeme siege d’une transformation
chimique

r -
Savoir-faire :

-
I
- Ecrire I'équation de la réaction qui modélise une transformation chimique donnée. 1
- Décrire un systeme chimique dans I’état initial et dans un état d’avancement quelconque. I

Equation de réaction modélisant une transformation chimique :
Une transformation chimique peut étre modélisée par une équation chimique (ou équation-bilan) qui s’écrit de

maniére générale :

ViAL+ v Ay + o= v A+ vy At
avec A; les réactifs et vj; les coefficients stoechiométriques associés aux réactifs
et A, les produits et v;, les coefficients stoechiométriques associés aux produits

On définit parfois le coefficient stoechiométrique algébrique :
V= g Y
avec & = +1 pourun produit et g = —1 pour un réactif

0= Vi A
i

On peut alors écrire I'équation de réaction :

Avancement de la réaction :
Pour traduire I’évolution du systéeme chimique au cours de cette transformation, on introduit une grandeur notée ¢ et

appelée avancement de la réaction. Cette grandeur est exprimée en mole.

avec n? la quantité de matiere initialement introduit de composé i
et n; la quantité de matiére du composé i au moment ou est calculé I'avancement

Il est ainsi possible d’écrire la quantité de matiere de réactif et de produit au cours de la transformation chimique, en
fonction de I'avancement :

n = +9.§

Autres grandeurs utilisées :
= Si I’'ensemble des espéces sont en solution, il est souvent plus pratique de travailler avec 'avancement

volumique de la réaction, homogene a une concentration: x = 5

= Letaux de conversion, noté a, représentant la fraction d’un réactif ayant réagi au cours de la transformation,

0 —_
ni—n; _vié
O 0
i n;

est parfois utilisé. Il est sans unité: a = -

Tableau d’avancement :
Le tableau d’avancement consiste a indiquer en dessous de chacune des espéces impliquées dans la réaction la

guantité de matiere initiale, puis les quantités de matiére pour un avancement ¢§.

Exemple : Pour la réaction chimique 2 CO; g + Hz (g = H2C04 g
A l'instant initial on place dans un réacteur indéformable de volume V = 100 L des quantités n1 = 3 moles de CO, et
n2 =4 moles de Hyg a T = 298K.
Le tableau d’avancement associé a cette réaction peut s’écrire :
2C029 + Hag = HGOsg
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Fiche méthode TM_2 : Sens d’évolution d’un systéme chimique

1
I - Exprimer l'activité d’une espece chimique pure ou dans un mélange
: - Exprimer le quotient de réaction
| - Prévoir le sens de I'évolution spontanée d’un systeme chimique
Activité d’un constituant physico-chimique :
L’activité d’un constituant est une grandeur thermodynamique sans dimension qui dépend de I’état physique du

constituant :

Etat physique Pureté ? Activité
Solide Pur a =1
Liquide Pur a =1
Gaz Pur a; = £ avec P la pression, exprimée en bar
et P° la pression standard : P° = 1 bar = 10° Pa
En mélange a; = % avec P; la pression partielle du gaz, exprimée en bar

et P° la pression standard : P° = 1 bar = 10° Pa

Solution Solvant a =1
Soluté a; = % avec C; la concentration du constituant exprimée en mol.L*

et C° la concentration standard : C° = 1 mol.L?

Quotient de réaction :
Le quotient de réaction @, associé a une réaction prend la forme :

[1(aq; )" 1—[ -

= — = az )V
QT l—[(aAi)Vi ( Al)

Le quotient de réaction fait intervenir les activités des réactifs et des produits a un moment quelconque de

la transformation et pas forcément a I’équilibre.

Loi de Guldberg et Waage :

Loi de Guldberg et Waage (ou loi d’action des masses) :
A I'équilibre,
K°(T) = eréq
avec K°(T) la constante thermodynamique d’équilibre de la réaction, grandeur sans unité dépendant de la
température.

En d’autres termes,
V.,
H(aBl-,eq) !

k°(T) = :
H(aAl-,eq)v1

Méthode pour prédire le sens d’évolution d’un systéme chimique :

¢ SiQr=K°, le systéeme est a I’équilibre chimique et il n’évolue pas.

¢ Si Qr < K°, la réaction a tendance a évoluer dans le sens de formation des produits afin d’augmenter la valeur de Q,..
On dit que le systéme évolue dans le sens direct.

¢ Si Qr > K®, la réaction a tendance a évoluer dans le sens de formation des réactifs afin de diminuer la valeur de Q,..
On dit que le systéme évolue dans le sens indirect.




Fiche méthode TM_3 : Déterminer I’état final d’'un systeme siege d’une réaction chimique

Cas général : Cas d’un systeme hétérogeéne :

Etape 1 : Ecriture du tableau d’avancement

® Tableau d’avancement en x pour une réaction en solution, tableau en  pour les autres cas.
® On ajoute une colonne n,, pour les réactions en phase gaz

4

Etapel:
le systéme fait-il intervenir des solides ou liquides purs ?
( Indices (s) ou (€) dans I'équation de réaction )

Etape 2 : Expression de Q, comme une fonction de 'avancement (§ ou x).

g

Etape 3 : Evaluation de K° et choix d’'une hypothése simplificatrice ou non.

NON l l oul

Systéme homogéne
L’état final est un équilibre

Systéme hétérogéne

On obtient 'avancement &g l
a I'état final par la relation
de Guldberg et Waage Etape 2 :

K°® petit K° moyen K° grand
(K°<1073) (K°=1) (K°>103)
Hypothése Hypothese
d’une react:éon pas d’hypothése d’une .reactllon
peu avancée simplificatrice quasi-totale

§<<ng no—§<<ng
(x<<¢cp) (Co-x<<¢cp)

4 4

Etape 4 : Résolution de I'équation Q, = K° et détermination de §,

4 4 4

Etape 5 : Vérification de la cohérence entre le résultat trouvé et I’‘hypothése faite

Si on a fait une hypothése, on vérifie que I'avancement trouvé n’est pas contradictoire avec
I’hypothese effectué. Si c’est le cas, alors il faut calculer 'avancement sans hypothése.

Recherche de I'avancement &,
qui permettrait d’atteindre
I'équilibre

4

Etape 3:
Les quantités de matiere
sont-elles suffisantes
pour atteindre I'équilibre ?

NON oul
(géq>£max) (géq<gmax)
Etat final = transfo totale Etat final = équilibre
(Rupture d'équilibre) L’avancement final est alors

Avancement final réel est celui calculé par la relation de
obtenu en annulant la quantité Guldberg et Waage a I'étape 2
de matiére du réactif limitant,

&final = §6q

ici nécessairement une phase
condensée pure.

&final = §max




Fiche méthode TM_4 : Cinétique macroscopique

Y Y7o 1352 o

- Relier la vitesse de réaction a la vitesse volumique de consommation d’un réactif ou de formation d’un produit
- Exprimer la loi de vitesse si la réaction chimique admet un ordre

- Déterminer la valeur de I'énergie d’activation d’'une réaction chimique a partir de valeurs de la constante

|
1
|
: - Déterminer la valeur de la constante de vitesse a une température donnée
1
: cinétique a différentes températures

Quelques définitions :

e Vitesse macroscopique d’une réaction :

1dé 1 1dn
== —Z=-_—— LI ts™t
v TR enmo s

avec V le volume du milieu réactionnel, § 'avancement en mol, v, le coefficient steechiométrique algébrique et t le

temps.

Si le volume est constant au cours du temps, ce qui est en pratique souvent le cas en chimie :

1dC; . luti
v = ——— pour une espéce en solution
v, dt P P

Remarques :
- Lavitesse macroscopique est toujours positive !

- Elle ne peut s’écrire que si on connait I"équation bilan de la réaction (car elle dépend du coefficient
stoechiométrique).

. " dn; . I
e Vitesse d’apparition : v,,,, = %% Elle est > 0 pour un produit, < 0 pour un réactif.

. . - dn; , I
e Vitesse de disparition : v;;; = —%% Elle est < 0 pour un produit, > 0 pour un réactif.

Ordre d’une réaction :

Pour une réaction aA + BB = yC on peut dire que la réaction admet un ordre si elle suit une loi du type :
v =k [A]P[B]?
avec p et g les ordres partiels par rapport a A et B. p et g sont différents de a et B a priori.
p+q est I'ordre global de la réaction.
k est la constante cinétique de la réaction dont 'unité dépend de p et g
On notera que dans cette loi, seuls les réactifs apparaissent.

L’unité de k se retrouve en se souvenant que la vitesse est toujours en mol.L’.s™.

ﬂ L'ordre d’une réaction est un résultat purement expérimental. Certaines réactions admettent des ordres,
d’autres n’en admettent pas (méme si ce sera rarement le cas en exercice).

Constante cinétique k :

La constante cinétique k dépend de la température et de la réaction étudiée. Elle suit la loi d’Arrhénius :
Ea

k=Ae &rT
avec A le facteur pré-exponentiel, dont I'unité dépend de I'unité de k
Ea I’énergie d’activation de la réaction, en J.mol™!
R la constante des gaz parfaits, en /. K~ 1. mol™!
T la température, en K




Méthode pour déterminer I'énergie d’activation pour une transformation chimique :

- D’aprés la loi d’Arrhénius : Ink =InA — Fa X %
- Sion dispose des valeurs de constante cinétique k a différentes températures, on trace In k en fonction de %

- On obtient a priori une droite de coefficient directeur —?“, ce qui permet de remonter a la valeur de I'énergie

d’activation.

Evolution de la concentration d’un réactif en fonction du temps, dans un cas simple :

Méthode générale : Soit une réaction a A =3 B qui admet un ordre p :

- Ecrire la définition de la vitesse de la réaction : v = —é%

- Ecrire la loi de vitesse : v = k [A]P

- Egaliser les deux expressions afin d’écrire I'équation différentielle vérifiée par [A] : — i% = k [A]P

- Séparer les variables en mettant ce qui dépend de la concentration a gauche et ce qui dépend du temps a droite
réoalite - 44 — _

de I'égalité : T ak X dt

-> Intégrer afin d’obtenir une expression de [A](t)

Exemple : Cinétique d’ordre 1 (a savoir parfaitement refaire — question TRES classique)
1dia)
a dt

La définition de la vitesse macroscopique d’une réaction donne : v = —

On suppose que p = 1. Ainsi, on peut aussi écrire : v = k [A]! = k[A]
1 d[A]

On égalise ces deux expressions : ———= = k [A]
On sépare les variables : 44 —ak X dt
(4]
On intégre entre t = 0 et un instant t quelconque : In (%) = —akt
0

Temps de demi-réaction :
Le temps de demi-réaction t,,, est le temps nécessaire pour qu’une certaine quantité de réactif limitant soit divise

par 2.

Pour déterminer son expression, on cherche le temps t pour lequel [A] = %.

Conclusion : Ordre classique — Tous ces résultats sont a bien savoir redémontrer

Ordre 0 1 2
v = k [A]° donc v = k [A]* donc v = k [A]? donc
Equation obtenue 1d[A] 1 d[A] 1 d[A]
B e o kA - = kAP
a dt a dt 4] a dt 4]
Intégrati [A] = [A] kt | ( [A]> kt ! ! kt
ntégration = -a nl—|=—-a — =0
i [4]o (4] [Al
Unité de k mol.L st st L.molt.s?
[A]o In (2) 1
ti2 —
2ak ak ak[A]q




Fiche méthode TM_5 : Détermination d’un ordre de réaction

| - ldentifier un cas de dégénérescence de 'ordre ou des conditions initiales stcechiométriques
1 - Confirmer la valeur d’un ordre par la méthode intégrale, en se limitant a I'ordre 0, 1 ou 2
1
|

L’objectif de la cinétique macroscopique est de retrouver les ordres partiels associés a chaque réactif intervenant dans
une transformation chimique.
Pour cela, il faut suivre I’évolution des concentrations des réactifs ou des produits au cours du temps. Plusieurs
méthodes peuvent étre utilisées :

- des suivis physiques : évolution de I'absorbance de la solution, du pouvoir rotatoire, de la pression...

- des méthodes chimiques : en procédant a des titrages du mélange réactionnel

Simplification du probléme :

Au cours d’une réaction chimique, les concentrations de plusieurs espéces chimiques évolue au cours du temps. Pour
pouvoir résoudre le probleme, il faut se ramener a un cas simple ol v ne dépend que de la concentration d’une seule
espece chimique.

Réaction avec un seul réactif: aA=BB+yC loi de vitesse de la forme |v = k[A]?| aveck et p les inconnues

Réaction avec plusieurs réactifs : aA + BB=y C+ 6D loi de vitesse de la forme v =k[A]’[B]? aveck, p et g les inconnues
On veut se ramener a une loi similaire au cas d’un réactif (avec seulement 2 inconnues)

4 ™~

Si un réactif est en excés par rapport a I'autre Si on a des proportions stoechiométriques

DEGENERESCENCE DE L’ORDRE On exprime [B] en fonction de [A] et on se rameéne a une
On consideére le réactif en excées (B par exemple) comme ayant une | loi de vitesse de la forme
concentration constante :

= Kapp [A]P]  (kapp = k[B]o? constante apparente) V = Kapp' [A] (r = p+q : ordre global)

Méthode intégrale :

A utiliser si : L’énoncé donne :
t
[A] ou grandeur physique proportionnelle a [A]

Meéthode :

- Relier la grandeur physique considérée a la concentration : exprimer I'absorbance en fonction de [A], la
pression en fonction de [A]...

- Faire une hypothése sur la valeur de I'ordre (souvent indiquée dans I’énoncé)

- En déduire une expression de [A](t) (cf fiche TM_4)

- Identifier la courbe a tracer pour obtenir une droite et effectuer la régression linéaire

- Valider I'hypothése sur la valeur de I'ordre partiel, la pente de la droite permet de remonter a k

Pour les ordres classiques :

Ordre 0 1 2
Intégration [A] = [A]o - akt In <ﬂ> = —akt i — L = akt
[A]o [A] [Alo
Tracé de droite [A] = f(t) In([A]) = f(t) ﬁ: (t)
Pente -ak -ak ok




Méthode des temps de demi-réaction :

A utiliser si : L’énoncé donne :

[Alo
t12

Meéthode :

- Faire une hypothése sur la valeur de I'ordre (souvent indiquée dans I’énoncé)

- En déduire une expression de [A](t) et en déduire I'expression du temps de demi-réaction (cf fiche TM_4)
- Identifier la courbe a tracer pour obtenir une droite et effectuer une régression linéaire

- Valider I'hypothése sur la valeur de I'ordre partiel

Pour les ordres classiques :

Ordre 0 1 2
Intégrati [A] = [A] kt | ( ] > kt ! ! kt
ntegration = o-Q _ = — _— =

i "\fa,) = 4] Al
. AT, In (2) 1
i 2ak ak k[Al

Cette méthode est souvent utilisée pour intuiter la valeur d’un ordre a partir de la donnée de deux temps de
demi-réaction pour deux concentrations initiales différentes :
- Sile temps de demi-réaction est indépendant de la valeur de la concentration intiale [A]o, I’ordre partiel
par rapport a A vaut 1.
- Sile temps de demi-réaction augmente lorsque la valeur de la concentration intiale [A]o augmente, I'ordre
partiel par rapport a A vaut probablement 0.
- Sile temps de demi-réaction diminue lorsque la valeur de la concentration intiale [A]o augmente, I'ordre
partiel par rapport a A vaut probablement 2.

Méthode différentielle :

A utiliser si : L’énoncé donne :

[A]

Meéthode :

- Sila réaction admet un ordre : v = k [A]P donclnv = Ink + pIn[A4]

- Tracer In v en fonction de In[A4]

- Obtention d’une droite : I'ordre partiel p est le coefficient directeur de la droite, la constante cinétique k
est déterminée a partir de I'ordonnée a I'origine.

Remarque : Cette méthode est la plus simple a mettre en ceuvre mais il est difficile expérimentalement de
remonter a la valeur de v ce qui rend son application plus compliquée.



