CHAPITRE 11
Cinétique chimique

La thermodynamique chimique, ou thermochimie, permet de prévoir le sens
d’évolution d'une réaction chimique et la possibilité d’'un équilibre chimique.

Lévolution est caractérisée par la variable avancement, qui ne donne aucun ren-
seignement sur les aspects temporels.

On se focalise en général sur I'état initial et I'état final d’'un systéme chimique, ca-
ractérisés par les quantités de matiere des réactifs et des produits dans ces deux
états.

En cinétique chimique, on s’intéresse a I'évolution d’'un systeme entre deux états
d’équilibre. La variable n’est plus I'avancement, mais le temps. Cette étude présente
un intérét pratique évident pour les laboratoires et I'industrie chimique : la connais-
sance des équations d’évolution temporelle d’'un systéme chimique permet de prévoir
la durée de la transformation en fonction des conditions expérimentales.

Ces deux approches (thermodynamique et cinétique) apportent des informations
complémentaires sur I'évolution d’'un systéeme :

> la thermodynamique prédit la possibilité d’une transformation, mais n’indique pas
a quel rythme elle aura lieu;

> la cinétique prédit la possibilité d’observer, en pratique, une transformation au-
torisée par la thermodynamique : il faut qu’elle soit suffisamment rapide, sinon on ne
'observe pas, mais pour pouvoir étudier son évolution temporelle, il faut aussi qu’elle
soit suffisamment lente par rapport aux temps typiques que peuvent sonder les expé-
riences.

Dans ce chapitre, le systeme chimique est supposé fermé (aucun échange de
matiere n’a lieu avec le milieu extérieur), homogene (il comporte une seule phase
de composition uniforme) et a température constante. Cela revient a considérer une
transformation chimique dans un réacteur fermé, parfaitement agité, et thermostaté.
Létude se fait a 'échelle macroscopique.

1 Vitesse de réaction

Par analogie avec la notion de vitesse en mécanique, qui quantifie les variations
de position d’un systéme mécanique, on souhaite définir une vitesse de réaction, qui
quantifie les variations de quantité de matiére (ou de concentration) des produits et
réactifs d’un systeme chimique.

1.1 Vitesse volumique de formation d’un produit ou de consom-
mation d’un réactif

Soit une transformation chimique quelconque, modélisée par I'équation de réaction
Y viA; =0, ou I'espece chimique A; a un coefficient stoechiométrique algébrique
v; >0 si A; est un produit et v; <0 si A; est un réactif, et pour quantité de matiere n;.



> A un instant r donné, on définit la vitesse volumique de formation d’un produit
A; par:
1 dl’li _ d[Ai]

ra=57ar 0=

(1),

ou V désigne le volume (supposé constant) du syseme chimique et [A;] = ¢ la concen-
tration en quantité de matiere de A;. La vitesse volumique de formation d’un produit
s’exprime en mol-L~1-s71.

> De méme, on définit la vitesse volumique de consommation d’un réactif A; :

1 dn,-(t) _dIAj]
Vdt ~ dt

().

UC,Ai (t) =

Un signe — a été introduit pour avoir une valeur positive, car par définition la quantité
de matiere d’un réactif diminue au cours d’une transformation chimique.

1.2 Vitesse (volumique) de réaction

Dans le paragraphe ci-dessus, on a introduit autant de grandeurs qu’il y a d’espéeces
chimiques parmi les réactifs et les produits. Pour se ramener a une grandeur unique
décrivant I'évolution du systeme dans son ensemble, on définit la vitesse (volumique)
de réaction par :

1d¢

v =gy

(0,
ou ¢ représente 'avancement de la réaction. Comme ce dernier est défini par la relation
ni(t) = n;(t=0)+v;&(1),
il existe un lien entre toutes ces grandeurs :
1
v(t) = —— Ve, (1)
Vi
pour un réactif quelconque et
() ! (1)
v =—VU .
v; A
pour un produit quelconque.

Par exemple, dans le cas de la synthese de 'ammoniac, de réaction Ny g) +3Hy () =

2NHj3(g), la vitesse de réaction vaut v = 1 40Hsl - _dl%)  _ 1dlL],

Exercice d’application 1 :

CAPACITES TRAVAILLEES :

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

Déterminer graphiquement la vitesse de réaction a différentes dates.
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On se propose d’étudier la cinétique de la réaction entre le peroxyde d’hydrogéne
H,0, et les ions iodure I~ en milieu acide.

Léquation de la réaction est :

HzOg(aq) + 21(_aq) + 2H?_aq) = ZHZO(Z) + Ig(aq).

On introduit initialement 2,5 x 10~* mol de peroxyde d’hydrogéne et 1,5 x 103 mol
de diiode. Les ions hydrogéne apportés par I'acide sont en exceés, de sorte que ce
dernier n'est pas le réactif limitant.
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FIGURE 1 — Représentation graphique de 'avancement en fonction du temps : € = f(t)

1. Dresser le tableau d’avancement de la réaction en tenant compte des valeurs
des quantités de matiere initiales.

2. Déterminer graphiquement 'avancement final.

3. Déterminer 'avancement maximal. La transformation peut-elle étre considérée
comme totale ?

4. Le temps de demi-réaction, noté t;,,, désigne la durée au bout de laquelle I'avan-
cement atteint la moitié de sa valeur finale. Déterminer graphiquement sa valeur.

5. Comment la vitesse de réaction évolue-t-elle en fonction du temps ? Représenter
graphiquement l'allure de v(1).

6. En utilisant la représentation graphique de £ = f(¢), déterminer la vitesse volu-
mique de réaction a l'instant ¢ = 320s, sachant que le volume de 'échantillon dans la
cuve vaut V=2 mL.

7. Pour la réaction étudiee, comment sont reliées entre elles la vitesse de réac-
tion, les vitesses volumiques d’apparition des produits et les vitesses volumiques de
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consommation des réactifs ? Les évaluer numériqguement a la date ¢ = 320s.

2 Mesure de vitesse de réaction

Aucun appareil ne mesure directement la vitesse de réaction.

Pour étudier I'évolution des quantités de matiere ou des concentrations au cours du
temps, diverses techniques expérimentales peuvent étre mises en ceuvre : on choisit
la plus appropriée suivant la situation.

> Les méthodes chimiques consistent a suivre la concentration d’'une espéce chi-
mique par prélévement successifs et titrages.

> Les méthodes physiques consistent a suivre la concentration d’'une espéce chi-
mique en continu, a partir de la mesure d’'une grandeur physique.

Technique expérimentale Grandeur mesurée Pertinent si...
Précaution
Spectrophotométrie | Absorbance A : La reaction
UV-Visible I consomme/produit des
A= —log(T) = log (T) =&lc espéces absorbant le
rayonnement,
T: transmittance de la solution Si . .
. o . T i plusieurs espéces
g : intensité lumineuse incidente
. . . absorbent, les
I:intensité lumineuse sortant de la cuve
absorbances
£: coefficient d"extinction molaire , .
s'additionnent.
I: longueur de la cuve
¢ : concentration de I'espéce absorbante
Conductimétrie Conductivité o : La reaction
—~ . z A - consomme/produit des
c - espéces ionigques en
i
g A; : conductivité ionique molaire de 'espéce /. solution.
g |
¢ b
T o o
o
Mesure Pression P : Réaction en phase
¥ M RT
barométrique Pour un gaz parfait : P = HT = RTXc gazeuse.
z h ATTENTION, c est ici exprimée en mol.m™ 11! Travaila V constant.
a s o
[Tt
P‘;{ |
- -
|‘-J |
Titrage Acces a e directement.
(acide-base, Attention : il faut veiller 3 ce que ¢ n"évolue pas pendant la durée du prélévement et
redox,...) du dosage !
g i1 = nécessité d’une trempe chimique :
g - Dilution importante : v déepend de ¢, si on dilue fortement, v devient quasi-
= P p q
T nulle, on a le temps de titrer.
o T - Refroidissement brutal : v dépend de T. 5i T diminue fortement, v aussi.
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3 Facteurs cinétiques et loi de vitesse

Dans les applications industrielles de la chimie, on cherche souvent a accélérer ou
ralentir une réaction :

> I'accélérer est utile lors des synthéses de substances chimiques, souvent trés
longues dans les conditions expérimentales usuelles;

> la ralentir est utile lorsqu’on veut se laisser plus de temps pour I'étudier, ou lors-
gu’on souhaite conserver plus longtemps les réactifs, par exemple dans le domaine
agro-alimentaire ou en pharmacie. Si on arrive a ralentir une réaction suffisamment
pour ne plus voir d’évolution, on parle de blocage cinétique.

Létude expérimentale de la cinétique chimique met en évidence I'existence de fac-
teurs cinétiques, autrement dit de paramétres dont la modification fait évoluer la vi-
tesse d’une réaction (sans toutefois modifier I'état final).

Lexpression de la vitesse de réaction en fonction des facteurs cinétiques est appe-
|ée loi de vitesse de la réaction.

3.1 Influence des concentrations des réactifs

La vitesse d’une réaction dépend des concentrations des réactifs : ce sont des
facteurs cinétiques. La loi de vitesse est donc une fonction de plusieurs variables, de
la forme v = f(A,,...,A,), avec n le nombre de réactifs.

3.1.1 Ordre d’une réaction

Lexpérience montre que certaines réactions ont une loi de vitesse qui peut se
mettre sous la forme :

v() = k[ 1A% (0),
i

ou [] est le symbole d’'un produit, k est une constante de proportionnalité qui ne dépend
pas des concentrations, [A;] est la concentration du réactif A; et les exposants «; sont
des nombres rationnels positifs.

Si la loi de vitesse peut se mettre sous cette forme, on dit que la réaction admet un
ordre (global). Cet ordre est un nombre rationel positif qui vaut a=}; a;.

Lexposant a; est I'ordre partiel par rapport au réactif A;.

La constante de proportionnalité k est appelée constante de vitesse ou constante
cinétique de la réaction.

Par exemple, I'équation de réaction qui modélise la synthése du phosgéne, COg) +
Clyg) = COCly(g), @ une loi de vitesse de la forme v(1) = k[CO][CL]*'2. Elle admet un
ordre global 1+3/2=5/2, 'ordre partiel par rapport au monoxyde de carbone vaut 1 et
I'ordre partiel par rapport au dichlore vaut 3/2.

Exercice d’application 2 :

CAPACITE TRAVAILLEE :
Exprimer la loi de vitesse si la réaction chimique admet un ordre.
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Pour chacune des réactions suivantes : exprimer la loi de vitesse, déterminer I'ordre
global de la réaction et déterminer I'unité de la constante de vitesse par analyse dimen-
sionnelle.

a) N2Os(g) = 2NOy(g) + 302y, d’ordre 1 par rapport a N»Os.

b) NO(g)+CO(g) = NO(g) +COy(g), d’ordre 2 par rapport a NO, et d’'ordre 0 par rapport
a COy).

C) CO(g) + Cly(g) = COCly(q), d’'ordre 1 par rapport a CO et d’ordre 3/2 par rapport a
Cly.

3.1.2 Réactions sans ordre, ordre initial

Certaines réactions n’admettent pas d’ordre courant a un instant quelconque,
mais admettent néanmoins un ordre initial .
Un exemple classique est la réaction Hyg) + Brag) = 2HBr (g, dont la loi de vitesse

est de la forme v = kHlvIBr] Hzli,V[HEf] Elle n’admet pas d’ordre courant, mais admet un ordre
[Bra]

global initial a =3/2.
Une réaction qui n’admet pas d’ordre courant est qualifiée de réaction sans ordre.

3.1.3 Dégénérescence de I'ordre

Lorsque la réaction posséde un ordre, des conditions opératoires bien choisies per-
mettent de simplifier sa loi de vitesse :

> Si 'un des réactifs est introduit en proportions beaucoup plus grandes que celles
des autres réactifs ("en exces"), on peut considérer que sa concentration est constante.
Sous cette approximation, I'ordre de la réaction est alors réduit : on dit qu’il y a dégé-
nérescence de I'ordre. Le nouvel ordre est qualifié d’'ordre apparent.

Par exemple, la réaction CO(g)+Cly(g) = COCly (g a pour loi de vitesse v = k[CO][CL,]'2.
Si on introduit initialement 1 mol de CO et 1073mol de Cl,, la loi de vitesse peut se
mettre sous la forme v = k4, [CL1%'2, avec kapp, = k[CO]o. Lordre apparent de la réac-
tion vaut opp =3/2.

> Si deux réactifs A; et A,, de coefficients stoechiométriques respectifs v; et v,, sont
initialement introduits en proportions steechiométriques, alors leurs concentrations
sont liées & tout instant, ce qui simplifie Ia loi de vitesse. En effet, 131 = 22l implique

que AU = 210 3 chaque instant ¢.
En reprenant I'exemple précédent, v = k[CO][Cl,]%? = k[Cl,]°2.

3.2 Influence de la température

Lexpérience montre que la température est un facteur cinétique. On observe sou-
vent que plus la température du milieu réactionnel est élevée, plus la transformation
chimique est rapide, mais ce n’est pas une régle générale.

Exemples :

> Dans une cocotte minute (milieu mis sous haute pression), 'eau bout a une tem-
pérature supérieure a 100°C (température d’ébullition de I'eau a pression atmosphé-
rique). Les aliments sont alors cuits plus rapidement qu’a 100°C.

> Lors d’une synthese, un montage a reflux permet d’accélérer les réactions.
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> Un réfrigérateur permet de conserver les aliments : les réactions d’oxydation, qui
ont tendance a les dégrader, y sont ralenties.

> Une trempe (fait de mettre le récipient qui contient I'’échantillon dans un bain
glacé) permet de bloquer cinétiquement une réaction chimique.

> Dans les milieux biologiques, les réactions sont les plus rapides au voisinage im-
médiat d’'une température optimale, par exemple 37°C pour le corps humain.

Lexpérience montre que la constante cinétique (ou constante de vitesse) k qui
apparait dans la loi de vitesse varie avec la température du milieu réactionnel selon la
loi d’Arrhenius :

_Ea
k =Ae FT,

ou A est un préfacteur indépendant de la température de méme unité que k, R=8,314
J-mol~1.K™! est la constante des gaz parfaits, T la température absolue en kelvin (K),
et E, est I'énergie (molaire) d’activation de la réaction (en J-mol™!).

Exercice d’application 3 :

CAPACITE TRAVAILLEE :

Déterminer la valeur de I'énergie d’activation d’une réaction chimique a partir de
valeurs de la constante cinétique a différentes températures.

1. On dispose des valeurs suivantes pour la constante de vitesse associée a la
décomposition du peroxyde d’hydrogéne HyOxaq) : k1(25°) = 7,3 x 107*s™! et k,(50°) =
7,6 x 1073s~1. Déterminer I'énergie d’activation E, de cette réaction a partir de la loi
d’Arrhenius.

2. On dispose des données suivantes pour la réaction de conversion du cyclopro-
pane en propéne :

T(K) | 750 800 850 900
ks') | 1810% 2710 | 3.010° | 2.610"

Un script Python a été écrit pour analyser les données :

import numpy as np

X =1[0.00111,0.00118,0.00125,0.00133] # liste des 1/T

Y =[-1.35,-3.51,-5.91,-8.62] # liste des In(k)

Z = np.polyfit(X,Y,1) # régression linéaire : modélise les données par une fonction
affine de la forme y=ax+b

print(Z) # affiche les coefficients a et b dans la console

Il renvoie :
[—33179.94376757 35.54908154]

2.a. Analyser le code Python et le résultat qu'il renvoie dans la console.
2.b. En vous appuyant sur la loi d’Arrhenius, en déduire que E, =276 kJ-mol~!.
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3.3 Autres facteurs cinétiques et catalyseurs (hors programme)

Outre la température et les concentrations, d’autres facteurs cinétiques possibles
sont la pression (pour les réaction en phase gazeuse), I'agitation (avec un agitateur en
verre ou un agitateur magnétique), I'exposition a la lumiere, etc...

Un catalyseur désigne une espece chimique qui accélere une transformation chi-
mique sans changer son état final, et qui n’apparait pas dans I'équation-bilan de la
réaction. Cela signifie concretement qu’au niveau microscopique, si le catalyseur est
consommeé par la réaction, il est régénéré dans les mémes proportions a l'issue de
celle-ci. En général, une petite quantité de catalyseur suffit pour accélérer nettement
une réaction.

Concretement, un catalyseur a pour effet de diminuer la valeur de I'énergie d’acti-
vation qui apparait dans la loi d’Arrhenius.

On distingue la catalyse homogéne, ou le catalyseur est en solution dans le milieu
réactionnel, et |la catalyse hétérogene, ou le catalyseur se trouve sous une autre forme,
par exemple solide. C’est alors souvent la surface de contact qui joue un role dans la
catalyse. Pour gu’elle soit la plus grande possible, on utilise un solide qui posséde de
multiples replis, ou un catalyseur sous forme de poudre.

Dans les réactions chimiques en laboratoire, un ajout d’acide ou de base peut avoir
un effet catalytique.

Dans le corps humain, un grand nombre de réactions chimiques sont catalysées
naturellement par des protéines appelées enzymes.

4 Détermination de I’ordre d’une réaction
Supposons qu’une réaction soit d’'ordre n par rapport a un unique réactif A. Par
souci de simplicité, dans tout ce paragraphe on choisit son coefficient stcechiométrique

egal a 1 (les résultats ci-dessous doivent étre adaptés si ce n’est pas le cas).

Par définition de la vitesse de réaction,

-~ dt’
et d’autre part
v(t) = k[A]"

par définition de I'ordre d’'une réaction. On aboutit a I'équation différentielle

d[A]

— +k[A]" =0,
pra

gu’on résout pour obtenir [A] (7).

Exercice d’application 4 :
CAPACITE TRAVAILLEE :
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Déterminer la valeur d’un ordre par la méthode intégrale, en se limitant a une dé-
composition d’ordre 0, 1 ou 2 d’un unique réactif.

1. Montrer que pour une réaction d’ordre 0, [A](?) = [A]lp — k.

2. Montrer que pour une réaction d’ordre 1, In([Al(1)) =In([Alg) — kt.

3. Montrer que pour une réaction d'ordre 2, xi — @ = k-

4. En déduire une méthode pour déterminer, a partir de valeurs expérimentales,
I'ordre de la réaction.

Il existe une autre méthode pour déterminer I'ordre d’'une réaction, qui s’appuie sur
la dépendance en concentration initiale du temps de demi-réaction.

Le temps de demi-réaction est le temps t#1,, au bout duquel la moitié de I'avance-
ment final est atteint :

¢
&(fy2) = ?f

Pour une transformation totale, cela revient a dire que la concentration du réactif limi-
tant est égale a la moitié de sa concentration initiale :

[Al(=0)

[Al(t12) = 2

Pour une réaction avec ordre par rapport a un unique réactif A, la dépendance de
t172 par rapport a la concentration initiale est caractéristique de I'ordre de la réaction.

Exercice d’application 5 :
CAPACITE TRAVAILLEE :
Déterminer un ordre de réaction a l'aide des temps de demi-réaction.

1. Montrer que pour une réaction d’ordre 0, 1,2 = %-

2. Montrer que pour une réaction d’ordre 1, t/, = 1“%

3. Montrer que pour une réaction d’ordre 2, t1,, = m.

4. En déduire une méthode pour déterminer, a partir de données expérimentales,
I'ordre de la réaction.

Le tableau ci-dessous résume ce qu’il faut retenir et (surtout) savoir redémontrer.

fonction affine

ordre de 1a variable t temps de demi- réactiont
0 concentration proportionnel a la
concentration initiale
! logarithme de indépendant de la

la concentration concentration initiale

mverse de inversement proportionnel
la concentration a la concentration initiale

[
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