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CHAPITRE I: CINETIQUE DES REACTIONS SIMPLES

1.1 Introduction:

La thermodynamique appliquée aux réactions chimiques permet de prévoir le sens d'une
réaction mais reste muette sur la durée de la réaction. Car la thermodynamique ne s'intéresse
gu'a des etats d'équilibres (initiaux et finaux) et au sens probable d'une réaction. Le temps
n'est pas un facteur thermodynamique. Par contre la cinétique se base sur I'évolution
chronologique d'une réaction chimique (variation dans le temps de composition du mélange
réactionnel et de degré de I'avancement) et le chemin suivi par celle-ci (son mécanisme). Si la
thermodynamique fait appel a des notions de température et de fonctions d'états (énergie
interne, entropie, enthalpie ...etc), la cinétique est liée a la notion du facteur temps, tout en
étant partiellement dépendante de certains aspects énergétiques ( constante de vitesse et
énergie d'activation).
Une réaction chimique est dite homogene si:

- Toutes les substances mises en jeu se présentent sous un méme état physique (solide,

liquide ou gazeux).
- Le mélange réactionnel n'est constitué que d'une seule phase homogéne.

- Les parois du récipient (ou du réacteur) n'intervienne pas dans la réaction.

I.2Définitions:

1.2.1Vitesse d'une réaction:
On définit la vitesse de formation / disparition d’un constituant  par la variation de la

concentration de ce constituant en fonction du temps. La vitesse est une grandeur positive et

définit par rapport a un constituant.

Pour laréaction. a4 + bB —-» ¢C + dD

v —d[A] v —d|B] v d[C] . d[D]
A7 ar B= 4t CT odr P T de
Les vitesses Va, Vg, V¢ et Vp sont différentes, car a, b, ¢ et d peuvent étre différents.
Lorsque les coefficients steechiométriques sont égaux, les vitesses Va, Vg, V¢ et Vp seront

égaux.



Pour s'affranchir de I'influence des coefficients steechiométriques, on peut definir la vitesse

globale de la réaction V par :

_ —d[A] _ —d[B] _d[C] _ d[D]

adt bdt cdt ddt

V s'exprime en mol.I":.s? (concentration. temps™).

Si on introduit le degré d'avancement de la réaction &, la vitesse se définit par :

|74 4
7 - & - - - d.t - -
L'avancement de la réaction est défini par la variation relative de la concentration par rapport

au nombre de moles des constituants de la réaction.
Soit:

1.2.2 Ordre d'une réaction:

a) Réaction avec ou sans ordre :

Une réaction admet un ordre si I’expérience montre que la vitesse de cette réaction peut
s’écrire sous la forme:
m
V = K[A]]™ x [4,]™2 X [A5]™ ... ... = Km; [4;]
Ou:
m;. est I'ordre partiel par rapport a A;(qui est un réactif ou plus rarement un produit).

On appelle ordre globale de la réaction la somme des ordres partiels.

w3
]

Il est important de noter qu’une loi de vitesse ne peut étre déterminée a partir de la

stoechiométrie de la réaction. Seules des mesures expérimentales de vitesse permettent de le

faire.

Le paramétre K est la constante de vitesse, caractéristique d'une réaction a une température

donnée, son unité dépend de la valeur de m : L™*.mol™*.s*

Une réaction qui ne peut se mettre sous cette forme est dite sans ordre.
[37”2]1/ 2

_ _ 1~ [Hp]
Ex:H, + Br, - 2HBrV =K. 12_|_k,[[HBr]]
BTZ




1.2.3 Temps de réaction ty:
Il correspond au temps écoulé depuis le début de la réaction jusqu'a ce que la quantité x du
réactif ait été consommeée.
Exemple: soit la réaction A — Produit
tys veutdire 1/4 de Aaréagi e il reste 3/4 de A
tys veutdire 3/4 de Aaréagi s il reste 1/4 de A
ti, veutdire 1/2 de Aaréagi = il reste 1/2 de A

t1, s'appelle temps de demi-réaction.

1.3 Etude de quelques réactions d*ordre simple:
1.3.1 Réaction d'ordre zéro par rapport a tous les réactifs:
Soit la réaction suivante:

aA + bB - Produits

—d[A] d[A]
=V = =K[A]°[B]I° =K > —— = —aK
adt [AF1B] a
la solution générale est: [A], = —aKt+ A

A est une constante d'intégration que 1'on détermine grace aux conditions
initiales.

Pourt =0 = [A] = [A]o = A = [A], = —aKt+ [4],

[A], varie linéairement en fonction de t

(A}, ={- ak) t+ [A],

[A],
i
[.-"'. | pente
ak e fH :
coefficient steechiométrnque de A
> |
Ordre 0 : v =k = constante !!
k en mol.L-1.s-!
f12



A A
ity = = e oy = L2

1.3.2 Réaction d'ordre un par rapport a A:
Soit la réaction suivante:

aAd - Produits

—d[A] d[A]

=V = = K[A]' = K[A] > —— = —aK[A
=2 = K1A) = K[A] = S = —aK]4)
d[A] e d[A] :
—— = —aKdt = —— = —aK dt
[A] . T4l o
< s L [Ale _
Apreés intégration: Ln—— = —aKt
[Alo

Ln[A], = —aKt + Ln[A]y,ou[A], = [A]yexpi(—aKt)
Kens1

Ln [A],

Ln[A],

—ak

> 1
i
\ _ b _in2
at1/2 = [A]t = == t1/2 = K

t;» est indépendant de [A], : (quand ot = 1)

1.3.3 Réaction d'ordre deux par rapport a A:
Soit la réaction suivante:

ald - Produits
d[A]

dt

= —aK[A]?



W: —aKdt = ll W=

Apres intégration:

[A]¢ t
10 [

=0

1o 1 _ _ (Al
g = Kt o= Al = o

K : concentration™.temps™ (mol™.L.s™)

1
—
[Al;
!__ﬂf"f
,f“’{/ ak
f/_/_,-' ..... ~
L
[Alg
|
tip
5 — o — !
at1/2 = [A]t = > = t1/2 = K4l

= ty/, est inversement proportionnel a |A], (a = 2)

1.3.4 Réaction de premier ordre par rapporta A et B:

Soit la réaction suivante:

aA + bB - Produits
—d[A]  —d[B]
adt ~ bdt

=V =

= K[A][B]

Si le mélange initiale est steechiométrique; ¢’est-a-dire les réactifs ont été mélangés en

proportions des nombres stecechiométriques, les concentrations initiales sont tel que :

[Alo _ [Blo

a b

A B
On en déduit: Q = Q
a b



V =K[A][B] = K b [A]2 —dlA] _ —dlAl

= = —_ = - = .
a adt [A]?

Tout se passe comme si la réaction était d'ordre deux par rapport a un seul réactif.

Apres intégration:

—1 —1 bKt —1 —1 Kt
— — ou — =a
[Al:  [Alg [B]l; [Blo
at =[A]=%et[B]=%:t =t -1
1, t 2 t 2 Yy = bk[4l, — aK[Blo

Exercice:

La saponification de I'éthanoate d'éthyle est d'ordre un par rapport a chacun des réactifs. Dans

un mélange stecechiométrique, ou les réactifs ont chacun une concentration initiale égale a 20

mmol/l, on suit le déroulement de la réaction par dosage acido-basique.

1- Au bout de 20 min, on préleve 100ml de la solution que I'on dilue dans I'eau froide et

I'on dose la soude restante par une solution de HCI (0,1M).

L'équivalence est obtenue pour 6,15 ml. Calculer la constante de vitesse de la réaction.

2- Quel volume V' d'acide faut-il verser pour doser un échantillon de 100 ml prélevée 20

min plus tard. Au bout de combien du temps la saponification est-elle totale a 1% prés.

Solution:
CH;C00C,H; + OH™ — CH3C00™ + C,HsOH

Soit C la concentration en NaOH (ou en ester).

1 1—1(1:
C C,

6,15mmol _ .
= K =5,6mol lmin!

Or: C(20) =
C(40) = 3,63mmol/l = Vy(40) = 3,63ml
C(0) =100 C(t)pourt = 879min.

- Mélange initiale quelconque:

aA + B - Produits

at=0 a b
at a-ax b-px
_ —d[A] _—d[B] _
V= adt ~ pBdt = KlAlLB]



~d@=aX) _ a— e — o)

adt
w = K(a— ax)(b — Bx)
% = aK (b — Bx)dt
% = BK(a— ax)dt
M: aKB(%—x)dt
e (E_X) it (2
.B_Kloc d(i)b—_ BES) =(g-9e

-1 d(a—ax) 1 db-Bx) 3_2
(1) B (2) = aKB (a—ax) + BKa (b—Bx) - (0( B) dt

—1 (> da—ax) 1 jb_BX d(b—Bx) <a ~ é) ftdt
b B/ Jo

~akp).  @—ax) ' BKa b-px) \a

~atn () e () = ()

Danslecasoud = 3 =1= Ln (Z%i) =K(a—b)t+ ]ngg'(%)
- Si[B]g > [A]ple réactif B est en grand excés par rapport a A.

V= K[A]?’[B]f = [B]; = constante = [B],



K' =K[B]}

K' est la constante de vitesse apparente
- La constante de vitesse k dépend uniquement de la température.
- Laconstante de vitesse K' dépend de la concentration initiale de B

- L'ordre global de la réaction est a' + ' —l'ordre apparent est o'— Dégénérescence

de l'ordre.
Cette méthode est utilisée pour déterminer I'ordre partiel par rapport & un réactif

donné.

1.3.5 Réaction d'ordre n:

On prend le cas le plus simple:A — B

Le bilan de matiére est comme suit:

A —-> B

at=0 a 0

at a-x X
V—_d[A]—K[A]” :—d(a—x)_K ,
dt ()dt _(atx)
—d(a — a=x) _d(q —
&:Kdt:j M:JKdt
(a —x)" a (a—x)" 0

Apres intégration:

[A]ln_l B [A]ln—1 =(n— 1)Kt
0
_L
[‘L‘k]t -1 &
prd
,afffmdjk
v
>t
n—-1_
Le temps de demi-réaction est :tl/z - (7:1)?71‘—1
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1.4 Méthode de détermination de I'ordre d'une réaction:

1.4.1 Méthode intégree:
Dans cette méthode, on fait une hypothése sur la valeur de I'ordre de la réaction; on intégre

I'équation différentielle obtenue.

—d[A]
dt

Si la réaction est: A - Produit V= = K[A]"

On détermine ainsi la fonction Fp([A]) dont la représentationen fonction du temps serait
linéaire. On trace la courbe correspondante grace aux valeurs expérimentales ; I'nypothese est

vérifiée si la courbe est une droite.

Ordre Graphique Calcule
0 [A] = f(b) Pente = -K K = 4l ; A
1 In[A] = () Pente = -K x = nldlo ; LnlAl,
1 Lt
2 — = f(t Pente = +K _ Al [Alo
1 r __ 1t
_ - _ n—1 n—1
n V= f(® Pente = (n-1)K K = [AT¢ t (Ao

1.4.2 Méthode utilisant I'équation de vitesse non intégreée:
Si la réaction est: A - Produits

at=0 a
at a-x

V = K(a — x)%aest I'ordre de la réaction

t1 > Vi = (a—x)

t, = V2 = (a—x;)

= Vi =Kla—x)% et V, =K(a—x,)%

Vi
Vi (a—x)" Ln(v_z)
V,  (@a—x)® Ln(==Y)
a—xy

On trace la courbe LnV = f(Ln(a-x)) = est une droite de pente a et d'ordonnée a l'origine
LnK.

11



1.4.3 Méthode des temps des demi-réactions:

Silaréactionest: A — Produits

at=0 a
at a-x
Ordre ty, K Concentration initiale a
a - t tionnel 3
0 T 2t1/2 t1,,est proportionnel a a
Ln2
1 % — ty est indépendant de a
K ty, ?
1 1 , . X
2 - t1/ est inversement proportionnel a a
Ka atl/2 2
on-1_ 14 2n1 -1 . . .
N - - T | t1/ estinversement proportionnel a a
(n—1)Kar1 | (n— 1)t1/2a”‘ 2

12




CHAPITRE II: CINETIQUE DE REACTIONS COMPOSEES

I1-1. Introduction :
En général, les réactions ne sont pas aussi simples ¢’est-a-dire leurs évolution ne suit
pas un seul processus reactionnel : on parle alors de réactions composées.
On distingue :
Les réactions réversibles (opposées, équilibrées).
Les réactions paralléles.

Les réactions successives.

I1-2. Réactions réversibles:
Les réactions réversibles ou équilibrées sont des réactions limitées. La concentration
des réactifs ne tend pas vers zéro mais vers une étape d'équilibre.

On note une constante K; dans le sens directe et K, dans le sens inverse.

A+ B 2 C+ D
La vitesse globale de la réaction fait intervenir un bilan :

- —d[A] —d[B] _d[C] d[D]
S odt dt  dt  dt

= K, [A][B)1 — K, [C]2 (D)

Cette expression est simplifiée en prenant des conditions initiales simples:

A+ B 2 C+ D
at=20 a a 0 0
at a—x a—x X X
al'= A= Xpq A~ XegXeqXeq

dx
V = E = Kl(a — x)a1+ﬁl — Kz(X)a1+ﬁl

quand t — oo (I'équilibre) -V =0

= Kl(a — xeq)o(ﬁﬂ1 — If('z(xeq)aﬁﬁ2 =0

pon K @)™ lelgol
: K, (a _xeq)(xﬁ-ﬁl [A]Zc; [B]Z{c; eq

13



Keq est la constante de vitesse a I'équilibre déterminé quand t — oo

11-2.1 Réaction d'ordre 1/1:

Elle correspond a laréaction:. A &2 B
at=20 a 0
at a—x X
al'= A — Xog Xeq

—d[A] d[B] dx
V= = = Ki[A]' — K;[B]' = —
T T 114] 2[BI" =—
=" K@a-v- K
= dt = 1\a X 2X

quand t — oo (I équilibre) -V =0 = K; (a — xeq) — KX

= Kia = (K; + K3)x,, — onremplace ¢a dans (1)

d

—= (K1 + K3)(xeq — %)
dx

= = (K, + K,) dt

(xeq - x)

Xeg —X __ _ t
=>f 1 (e — %) = (K, + Kz)j dt
(eq 0

—x)

Xeq

L'intégration et les conditions initiales conduita: Ln—2— = (K; + K,)t

(xeq —x)
a I'équilibre la mesure des concentrations donne:

K % Bl

KZ (xeq — X) [A]eq Ke
11-2.2 Réaction d'ordre 2/2:
Elle correspond a la réaction: A+ B 2 C +
at=20 a a 0
at a—x a—x X
al'= A — Xeqg A — XegXeqXeq

(1)

dx
V=—=K(a—x)°-Kx)?

dt

' 2 2
quand t — o (I équilibre) >V =0= K (a— xeq) - KZ(xeq) =0

14
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dx (a - xeq)

V=—=K —x)?
dt 1 [(@—x)* — xeq
aA—Xeq
= K1 2 (2% — a)(erq—_a—x)(xeq —X)
Alors :
W K@ -0 )
e a —x X
Avec : d =—24 p=x K =K (Zx —a)
' 2xeq—a ’ eq’ 1y2

L'intégration et les conditions initiales (t = 0, x = 0) donnent I'équation cinétique suivante:

X x(a—2x,, )+ ax
0 a2 van)
2a(a — xqq) a(xeq — X)
a I'équilibre la mesure des concentrations donne:
K x?
== - 7 = Keq
KZ (a xeq)
11-2.3 Réaction d'ordre 2/1:
Elle correspond a la réaction: A+ B 2 C
at=20 a a 0
at a—x a—x X
al = A= Xeq A= Xpq Xeg
ve Y k(a-x?-k
= —= a—x)—Kyx
dt 2 ,
quand t — oo (I équilibre) -V =0 = Ki(a- xeq) — KoXxeq =0
dx , (a — xeq)z
V=—=K(a—x)—K————

dt Xeq

dx (a—x.,)° a
= E = K1 (a X)Z xeqeq = leeq (a — X) (xeq - X)
Donc
D e K@ -0 - )
It a —x X
Avec:

! a !

K_leeq, =, b:xeq
Xeg

L'intégration et les conditions initiales (t = 0, x = 0) donnent I'équation cinétique suivante:

15



(Cl — X.Xeq )xeq
a’ (xeq - x)

xeq
(az - xezq)

= Klt

a I'équilibre la mesure des concentrations donne:

Kl _ xeq

= —= =K
KZ (a_xeq)z

eq

I1-3. Réactions paralléles:

Les réactions paralleles (réversibles ou totales) se decomposent en:

/ “ ©

11-3.1 Réactions jumelles:

A+ B K, D
Ex: La substitution et I'élimination d'un dérivé halogéné:
K:; RCH,CH,OH + Br
RCH,CH.Br + OH’ _—
> K, RCH=CH,+Br + H,0
Prenant le cas géneral:
Kl, o C

A+B _—
\ KZ,B D

Le bilan de matiére est:

A B C D
at=0 a a 0 0
at a-x a-X y z
Ou x=y+z
d[C] dy —d[A] —d[B] —d(a—x)
Vo ) = =g = ¢ = Kala=0W = ——==——= dt
_Zd@zn_ Ki(a—x)% — Ky(a — x)P _ &
dt 1 2 dt
d[D] dz
Vapp (0) o @ K,(a — x)P
Etona:d—x= Z—)t' Z—j

16



dy

Ezd_y: Ki(a —x)*
& dx Ki(a—x)*+Ky(a—x)f
dt
d
ﬁ_dz_ K,(a — x)P
d " dx  Ki(a—x)* +K,(a—x)P
dt
Danslecas:a = f8
ay K _ K
dx K1+K2 Y Kl +K2
dZ K2 KZ
—_——_—,—,—,,,,— [ —
dx K1+K2 z K1+K2x
K
y_Zi_ constante
Z KZ

CHAPITRE I11: MECANISMES REACTIONNELS

I11-1. Introduction :

Une réaction chimique est représentée par une équation de réaction qui traduit le bilan
macroscopique de la transformation en précisant la nature et les coefficients steechiométriques
des réactifs et des produits. Cependant cette équation de réaction ne représente

qu’exceptionnellement le déroulement de la réaction a I’échelle moléculaire.

I11-2. Acte élémentaire :

De facon générale, au niveau macroscopique, la transformation chimique résulte d’une
suite d’étapes appelées actes élémentaires. L ensemble de ces étapes constitue le mécanisme
réactionnel de la réaction.

Par exemple la formation du méthanol a partir du chlorométhane

CH3Cl + OH- — CH30H +Cl ........ (1)

Le méthanol résulte de la collision entre une molécule de chlorométhane et d'union OH™ .
La réaction (1) est dite elémentaire.

Au contraire, une autre réaction de substitution :

CH,+ Cl, — CH3Cl + HCl.............. Q)

Reléve d’un mécanisme tres different et beaucoup plus complexe qui consiste en une

succession d’étapes élémentaires : Ccl, — 2CI"

17



CH, + CI® - CH;™ + HCI
CH3;" + CI™ - CH5Cl
On dira que la réaction (2) est complexe.
Conclusion :
- Une réaction élémentaire ou acte élémentaire ne peut pas étre décomposée en
processus plus simple.

- Une réaction complexe se décompose en plusieurs réactions élémentaires.

11-3. Molécularité d'un processus élémentaire:
On appelle molécularité d'un processus élémentaire, le nombre d'entités participant en
tant que réactifs a ce processus.
Les diverses réactions élémentaires se classent suivant leur molécularité, ¢’est-a-dire suivant
le nombre de particules qui entrent en collision. On distingue les réactions:
- Mono moléculaires (molécularité 1).

- Di moléculaires (molécularité 2).

- Tri moléculaires (molécularité 3).
Loi cinétique de Van'tHoff:
Un acte élémentaire vérifie la loi de Van 't Hoff: I'ordre partiel par rapport a chaque réactif est
¢gal a la valeur de son coefficient stoeechiométrique algébrique et 1'ordre global est égal a la
molécularité du processus.
RMQ:

Un acte élémentaire suit la loi de Van'tHoff mais le réciproque n'est pas nécessairement vraie.

11-3..1 Acte monomoléculaires:

On observe ce type de réaction dans les décompositions (dissociations) et les transpositions.
K
A - BV =KI[A]
Exemple:

Dissociation . F,0, — F, + 0,

03 — 0,4+ 0

Transposition: V — H3C —CH = CH,

18



- Ces réactions font intervenir la rupture d'une ou plusieurs liaisons a l'intérieur d'une
molécule. La molécule dissociée (ou transposée) pourra acquérir I'énergie nécessaire a
cette rupture gréce a la collision avec une autre molécule. On dira qu'elle est activée
par choc. Aprés ce choc, il se produira la réaction dans une seconde temps.

- L'énergie acquise pendant le choc se répartit sur la molécule, le fait vibrer tres
fortement qu'elle se rompre.

- Un autre cas peut se produire: avant que l'exces de I'énergie ne soit transmisaux

liaisons susceptibles de se rompre, la molécule activée rencontre une autre molécule

non activée. Elle est alors deésactivée et ne peut réagir.

111-3.2. Acte di moléculaires:

A+ BScC V = K[A][B]
Exemples:
NO + 03 — NO, + 0,
TI™3 + Fe™ — TIt? + Fe™3

111-3.3. Acte tri moléculaires: Ces processus sont trés rares, car la probabilité pour

gu'en point trois particules se rencontrent est faible.

A+ B+cCcSD v = K[A][B][C]

Exemple:
0+02+N2_)03+N2
21 + H, — 2HI

Beaucoup de réactions impliquent une combinaison de deux particules qui est rendu possible
grace a une troisiéme particule. Cette derniere particule enléve I'excés d'énergie produit par la

formation d'une liaison chimique.

I11-4. Profil réactionnel:
Les actes élémentaires obéissent pratiqguement toujours sur une plage de température donnée a

la loi d'Arrhenius, chacun avec son facteur de fréquence et son énergie d'activation.

—E,
RT

K =Aexp ( )K : la constante de vitesse.

Ea : I'énergie d'activation en J.mol™.

A: facteur de fréquence.
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état de transition
v

états de transition

intermédiaire \

|

réactifs

produits

produits (sens 1) -"1.L 4 Ig - ' .
coordonnée de réaction I('J premiére étape [')|('J_ seconde étape | )l
l =}
Profil énergétique d'un processus élémentaire Profil énergétique d'une réaction en deux étapes.

RMQ:

- Le profil énergétique (ou profil réactionnel) d'un acte élémentaire met en évidence
I'existence d'une barriére énergétique lors du passage des réactifs au produits. Pour que
la réaction puisse se faire, il faut que les réactifs se rencontrent avec une énergie
cinétique au moins égale a I'énergie d'activation Ea.

Déf: La configuration des atomes au maximum d'énergie potentielle est appelée état de
transition ou complexe activé.

- Dans I'état de transition certaines liaisons sont en cours de formation ou de rupture. I
ne faut pas le confondre avec les réactifs ou les produits, espéces stables qui

correspondent & des minimums d'énergie potentielle.

I11-5. Etude des mécanismes des réactions:
I11-5.1 Approximation des états quasi-stationnaires:
Dans le cas du mécanisme précédent:
Ky
(1) |
K
(2) I > B
Si la concentration de I'intermédiaire I dans le milieu réactionnel est négligeable devant celle

, ali] s —
des autres especes et constante donc.? X 0 ,c est-a-dlreVapp(|) = Vdis(l)
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C'est I'approximation des états quasi-stationnaires (AEQS), valable pour des intermédiaires de

durée de vie courte. Si un IR de durée de vie longue, cette approximation ne s'applique pas.

I11-6. Les intermédiaires réactionnels (IR):
Les IR sont des especes qui ne figurent ni parmi les reactifs, ni parmi les produits d’une
réaction. Ils n’interviennent pas dans le bilan macroscopique de la réaction mais participent au
déroulement de la réaction au niveau microscopique.
Les IR sont des espéces peu stables et trés réactives dont la durée de vie moyenne est breve et
dont la concentration dans le milieu réactionnel est faible. On les appelle également des
centres actifs.
Les plus fréquemment rencontrés sont :

- Les ions positifs et négatifs (carbocations et carbanions en chimie organiques)

provenant le plus souvent de la rupture hétérolytique d’une liaison covalente (doublet

de la liaison emporté par un seul des atomes).

AﬂB - A~ + B*

- les radicaux libres, especes électroniques neutres mais possédant un électron
célibataire symbolisé par un point. lls proviennent le plus souvent de la rupture
homolytique d’une liaison covalente (doublet de liaison partagé symétriquement entre
les deux atomes qui emportent chacun un électron célibataire).

Aal~B - A" + B™
L’¢énergie nécessaire a la rupture de la liaison peut €tre apportée sous forme d’énergie

thermique par chauffage (thermolyse) ou sous forme d’énergie lumineuse (photolyse).
RMQ :

- Sur le profil réactionnel, I’IR correspond a un minimum relatif d’énergie : son
existence nécessite deux actes élémentaires.
- Un complexe activé (CA) présent dans tout acte élémentaire et sur le profil réactionnel

le CA correspond & un maximum d’énergie.

I11-7. Différents types de mécanismes réactionnels:
On distingue en général deux grands types de reactions suivant leurs mécanismes : les

réactions par stade et les réactions en chaine.
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I11-7.1.Réaction par stade (ou en séquence ouverte):
Dans les réactions en séquence ouverte, les IR consommeés au cours d'une étape ne sont pas
régenérés lors d'une étape ultérieure ( un IR n’apparait qu’une seule fois).

Exemple: le cas de la pyrolyse de tertiobutyle
(CH3)3C —0 — 0 — C(CH3)3 » 2CH;COCH; + C,Hg

Le mécanisme proposé pour cette réaction est en 3 étapes:
(1)(CH;)3€ — 0 — 0 — C(CHy)3 =5 2(CH3)3CO"

(2) 2(CH3)5CO™ 3 2CH,COCH; + 2CH®

(3) 2cH® S ¢, H,

L'IR (CH3)3CO™Forme a I'étape (1), est consommeé a I'étape (2) et n'est pas régénéré. L'IR

CHJ formé a I'étape (2) est consommé a I'étape (3).

11-7.2. Réaction en chaine (ou en séquence fermée):
Dans les réactions en séquence fermée, certains IR appelés porteurs de chaine, sont
consommeés au cours d'1 étape, puis régénérés au cours d'une étape ultérieure.

Exemple:La chloration de I'éthane

La réaction bilan est : C,Hg + Cl, —» CH3CH,Cl + HCI
K
Le mécanisme réactionnel est: (DL, S2cI™
K>

(2) CH; — CH; + CI® = CH; — CHM + HCI
(3)CH; — CH® + Cl, 5 CH; — CH,Cl + CI®
@ 2%,
L'IR CI™ Formé a I'étape (1) est consommeé a I'étape (2) puis régénérés a I'étape (3).
Un mécanisme en chaine comporte trois types d'étapes:

- Etape d'initiation, formation des IR.
- Etape de propagations, les IR sont consommeés puis régénérés.

- Etape de terminaison (ou rupture), les IR sont consommes sans étre régénéres, pour

donner des especes non réactives
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CHAPITRE IV: THEORIES DES VITESSES DE REACTION

IV.1. Théorie des collisions:
Cette théorie est basée sur la cinétique des gaz alors si nous avons 1’étape élémentaire :
A + B — Produits
Les conditions nécessaires pour que la réaction ait lieu:
- Il faut qu'il y ait rencontre (collision) entre A et B
- L'énergie cinétique des especes entrant en collision doit étre suffisante pour passer la
barriére énergétique.
Par hypothése, les particules régissante sont assimilées a des spheres indéformables.
Calculons le nombre de collisions pare unité du temps entre deux molécules A et B.
Pendant l'unité du temps, la molécule de A va entrer en collision avec toutes les molécules

de B contenant dans un cylindre de rayon r = R4y + R,

“ T':RA+Rb

Ve

Si I'atome A se déplace a la vitesse V,. , en une seconde il parcourt V,.centimetres.
Le nombre total de molécules de B contenues dans ce cylindre de volume V (Cm?®) est:

_ [BLN.V
T
Ou:

[B] : la concentration de B par litre.

N4 : le nombre d'Avogadro.

V :volume du cylindre = tr?V, (cm?)

ng : est le nombre de molécules de B qui rencontrent par seconde un atome de A.

Le nombre total de collisions par seconde dans un litre sera:

NZ.m.r?

—5oo—Ve. [A1.[B]

ZAB = Np.Ny = nB[A]NA =
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Si on suppose que chaque collision provoque une reaction, la vitesse de la réaction s'écrira:

ZAB NA.T[.T'Z

Vréaction - NA - 1000
V- caction €St relative au nombre de moles, on retrouve alors I'expression de la loi de vitesse:
Vréaction = K. [A] [B]

NA .77.'.7"2
1000

V.. [A].[B]

Avec K = V. (Lmol™1.571)

RMQ:

- En fait les réactions sont en réalité plus lentes que les résultats trouver en suivant ces
calculs de l'ordre 10 fois que la valeur réelle. Car les chocs entre molécules ne
produisent pas tous une réaction, ils ne sont pas tous efficaces, d'autre chocs sont
inefficaces ou il y aura seulement un simple échange d'énergie cinétique.

- Drautres facteurs interviennent dans I'expression de vitesse:

v Un facteur géométrique.
v"Un facteur énergétique.
v Latempérature.
Le facteur géométrique:
En réalité les molécules ne sont pas sphérique est possédant une forme plus au moins
compliquée. La collision ne sera efficace que si les molécules se rencontrent suivant certains
angles favorables. Pour tenir compte de cet aspect géométrique, on introduit un facteur P

appelé facteur stérique qui réduit a la valeur P.Z le nombre de collisions efficaces. Donc la

vitesse de réaction dépend du facteur stérique.

Le facteur énergétique et I’effet de la température :

Déf:L'énergie d'activation est I'énergie qu'une collision doit apporter aux réactifs pour que la
réaction puisse se produire.

Les valeurs de I'énergie d'activation sont déterminées pour Na collisions (nombre
d'Avogadro) et sont exprimées en kilocalories par mole.

Lors de la collision, A apporte I'énergie Ea et B apporte Eg, la réaction a lieu si la somme
Es+ Eg = l'énergie d activation E,

On peut encore supposer, dans ce qui suit que lors du choc, I'une des particules est immobile

et l'autre apporte I'énergie cinetique
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E > E,. Pour déterminer le nombre des chocs efficaces nous utiliserons la loi de répartition
de Maxwell- Boltzmann dans un espace a deux dimensions.
En résumé, I'expression de la vitesse sera:

P.Z E

Vréaction = e
A

“/r[A].[B]

Ou P est le facteur stérique

RMQ :
Les valeurs calculées pour le facteur pré-exponentiel A dans la théorie de collisions sont
souvent différentes des valeurs expérimentales, car la théorie de collisions:
- Ne fournit pas d'indication pour calculer I'énergie d'activation qui doit étre obtenue
expérimentalement.
- Ne permet pas un calcul aisé du facteur stérique, étant donné les formes irrégulieres
d'un grand nombre de molécules.
Cette théorie ne peut donner que des résultats qualitatifs. Une théorie plus récente et plus
élaborée donne des resultats quantitatifs satisfaisants, c'est la théorie du complexe activé. Elle
permet:
- De calculer I'énergie d'activation en utilisant la mécanique quantique.
- De calculer le facteur A a partir de la mécanique statistique et de la thermodynamique.
- Alors que la théorie de collisions ne s'applique qu'aux réactions en phase gazeuse, la

théorie du complexe activée s'applique aux réactions en solution et en phase gazeuse

IVV.2.Théorie du complexe activé:

La théorie du complexe activé ou de 1’état de transition rapporte une interprétation
théorique de la constante de vitesse, d’un point de vue thermodynamique donc
macroscopique.

Dans I’état initial, on dispose de 1’énergie moyenne des réactifs et dans I’état final de
I’énergie moyenne des produits. Entre les deux, on définit 1’énergie moyenne du complexe
active.

Prenons l'exemple : Br + H, — HBr + H

Pour simplifier, nous supposerons que les noyaux des 3 atomes sont alignés a chaque instant.
Comment varier I'énergie potentielle de ce systéme des 3 atomes quand le brome s'approche

de la molécule H,?
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L'énergie du systéeme est fonction de d; et d, distance entre deux atomes successifs.

Br H H

Un calcul assez laborieux montre que I'énergie potentielle est maximale lorsque les distances
d; et d, sont égale et voisines de 1,5 A”.

Le systeme qui a I'énergie potentielle maximale est le complexe activé (état de transition).
Dans ce cas I'atome d'H centrale est liée a la fois du Br et a l'autre H.

Quand l'atome de Br approche, l'autre atome d'H s‘aligne et I'énergie du systéme diminue

jusqu’a une valeur constante qui est 1'énergie potentielle du systtme HBr + H

E,
4 Br.....H....... H
Epfﬂ
1 faut fournir £, —E,
pour faire la réaction
Br+H-H
E,
o Etat initial Cn fin de compte, la
réaction a fourni
En E_bl - Epf
Py
t
Temps

Dans ce diagramme, I'Ea est la différence entre I'E du complexe activé et celle de I'état
initiale, c'est encore la hauteur de la barriére d'E que doivent franchir les réactifs pour que la
réaction soit possible.

RMQ:

Si les 3 noyaux n'étaient pas aligneés le complexe activé serait alors angulaire et Ea sera

supérieure a celle obtenus précédemment.
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CHAPITRE V: NOTIONS DE CATALYSE

V-1. Introduction:

Pour une réaction thermodynamiquement possible, le catalyseur est le troisieme
moyen apres les concentrations est la température, permettant de modifier favorablement la
vitesse de la réaction par un gain de temps de la réaction considérable. Elle diminue de

maniere importante I'énergie d'activation donc favorise la formation du complexe active.

V-2. Définitions:
- Un catalyseur est une substance, qui sans subir de transformations modifier la vitesse d'une

réaction.

- En général un catalyseur augmente la vitesse d'une réaction sans modifier I'état final.

A + B +Cat - Produits + cat

D’un point de vue pratique le catalyseur est introduit en trés faibles quantité car il
réagit « indéfiniment » avec les réactifs.
- On parle de catalyse homogéne quand le catalyseur, les réactifs et les produits ne forment

qu'une seule phase.

V-3: Le mécanisme de catalyse:
Il ya deux fagons d’accélérer une réaction :
- augmenter 1’énergie des molécules (en chauffant, par exemple)
- abaisser 1’énergie d’activation

C’est de cette seconde fagon qu’intervient un catalyseur. En réalité, toutefois, le
catalyseur ne réduit pas 1’énergie d’activation d’une réaction, mais remplace cette derniere par
une autre réaction, ayant le méme état initial et le méme €tat final, mais dont 1’énergie
d’activation est plus faible.

Pour une valeur donnée des concentrations et de la température, cette autre réaction est
donc plus rapide, puisque, pour elle, la proportion des molécules possédant 1’énergie

suffisante pour réagir est plus grande.
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i <A A : une réaction non catalysée.
Figure : Modification du profil énergétique

, e B: stabilisation du complexe activé, sans
d’une réaction par la catalyse.

E4 modification du nombre d’étapes.
[ C C: formation transitoire d’un intermédiaire (réaction
4 élémentaire transformée en réaction complexe).
t AE

coordonnée de réaction

V-4. Propriétés des catalyseurs:
V-4.1: Sélectivité:
Un catalyseur peut orienter (ou favoriser) des réactions. Ainsi a 400°C, l'alcool

C,HsOH conduit a deux produits différents selon le catalyseur: il y a un effet d'orientation.

C,H, + H20

Al,O,
CzHSOH /
\CLN CH,CHO + H,

V-4.2. Spécificite:
- Un type de catalyseur est spécifique d'1 réaction. Ainsi, parmi les catalyseurs
d'’hydrogénation de doubles ou triples liaisons:
- Des catalyseurs en (Pd) sont spécifiques de I'nydrogénation C = CenC = C.
- Des catalyseurs en (Pt) ou (Ni) sont spécifiques de I'nydrogénation € = Cou C =
CenC —C.
V-5. Types de catalyse:

V-5.1. Catalyse homogeéne:

Ce type se rencontre en phase liquide, bien qu'il existe des exemples, certes

moins nombreux en phase gazeuse. La constante globale de la réaction peut étre exprime par:

K = Ko + Kc[Cat]a

KyetK. sont les constantes de vitesse sans et avec le catalyseur a est I'ordre partiel par

rapport au catalyseur.
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GénéralementKy < K.dou K = K [cat]®

V-5.1. 1: En phase gazeuse:
Décomposition de I'ozone O3 catalysé parN,Os
3
203 - 302 ou 03 —)502

Le mécanisme réactionnel propose est :

K1
N,O: 2 NO, + NO;
K>

K
NO,+ 03> NO; + 0,
K
2NO; > NO, +0,+ NO,

En appliquant I’AEQS sur les IR ( NO2, NO3) on trouve :

Vra = _dd[tO Lk 0410,
—d|0
ra = d[t - kvo,00,]

En appliquant I’AEQS sur les IR (NO,, NO3) on trouve :

d[lc\lffz] = K{[N,0s] — K;[NO,][NOs] — K3[NO,][03] + 2K4[NO5]?
=0..(1)
d[IZtOﬂ = K{[N,0s] — K,[NO,][NOs] + K3[NO,][03] — 2K4[NO5]?
=0..(2)
(1) =)= [NOs]* = ==[NO,][05] .....(3)

On remplace (3) dans (2), on trouve :

K; 1 2K, K,
K [N,05] — K, /Z—IQ[NOZ][NOZ]z[Ogl +Ks[NOJ105] = 5= [NO,][0:]
=0
= K,[N,05] = K, |—[NO,]2[05]"/
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| [
= [NO,] K,[N,05] (N0, = I K,[N,05] I
K, %[03]1/2 le ;%[03]1/1
La vitesse de la réaction est égale: )
) [%] [N,05]73.[05) /3
2

V-5.1. 2. En phase liquide :

v’ Catalyse d'oxydo-réduction:

Décomposition de I'ion hypochlorite en ion chlorure CI” et oxygéne O, catalysé par les ions
cobalt (I1).

1
clo” - Cl™ + 502
Le mécanisme proposé est :
Ky
ClO~ + 2Co*t + H,0 - 2Co3" + Cl” +20H™

K 1
2C03t + 20H™ =S 2Co*" + H,0 + >0z

v’ Catalyse acido-basique:

Ce type de catalyse fait intervenir le transfert d'ion H*. Le catalyseur est donc
un composé présentant des propriétés acido-basique.
On peut citer I'nydrolyse des esters, I'estérification, la déshydratation des alcools.

Par exemple: la déshydratation des alcools

Doncona:
K
R—CH,—CH,—OH+ H*> R—CH, —CH, — O*H
K
R—CH,—CH,—O0'H = R—CH,— CH} + H,0
K
R—CH,—CHf > RCH=CH, + H'
La réaction bilan est :

- Hydrolyse des esters:
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R, — COOR, + HY 2 R, — C*(OH)(OR,) équilibre rapide (Ky,K_1)
K
R, — C*(OH)(OR,) + H,0 =S R,COOH + R,0%H, étape lente
K
R,0%H, > R,0H + H* étape trés rapide

Le systeme d’équation montre que le catalyseur est régénéré

V.5.2: Autocatalyse :
Une réaction est autocatalysée lorsqu’ un des produits de la réaction intervient dans I'équation
de vitesse.

Exemple : I'oxydation de I'acide oxalique par le permanganate de potassium.

2MnO; + 2C,07~ +16HY - 2Mn?** +4C0, + 8H,0
La décoloration du permanganate lente au début de la réaction devient plus rapide par la suite.
L'étude cinétiqgue montre que la vitesse de la réaction est de la forme:
V = K.[C,07™ ].[Mn?*]DoncMn?*autocatalyse la réaction.
Un autre exemple, est I'nydrolyse des esters autocatalysé par I'acide faible libéré au cours de
la réaction.

HCOOC,Hs + H,0 - HCOOH + (,H;0H

V = K.|ester].[HCOOH]

V.5.3: catalyse hétérogene :

Le catalyseur est solide, les produits et les réactifs sont en phase liquide ou en
phase gazeuse. La réaction se produit a la surface du catalyseur. Plus la surface est grande
plus le rendement est grand.

Sur le plan industriel, la catalyse hétérogene a pris lors des derniéres décennies un
ressort considérable, c'est pourquoi les recherches effectuées dans ce domaine sont

considérables.

V.5.3.1. Mécanisme de la catalyse hétérogene:
Les etapes importantes intervenant dans le mecanisme sont:
- Ladiffusion des réactifs de la phase homogéne vers la surface du catalyseur.
- L'adsorption des réactifs a la surface.
- Laréaction chimique entre les différentes espéces adsorbées a la surface du catalyseur:

souvent I'étape la plus lente et déterminante de la vitesse de réaction.
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La désorption des produits formés a la surface du catalyseur.

La diffusion des produits formés loin de la surface.



