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Théme 2 — Cinétique chimique 1

La loi de vitesse

Mots-clés : loi de vitesse, acte élémentaire, constante de vitesse, ordre partiel, ordre global, méthode
intégrale, temps de demi-réaction, méthode différentielle, méthode des vitesses initiales, dégénérescence de
I'ordre, ordre apparent, relation empirique d'Arrhénius, énergie d'activation, profil réactionnel, coordonnées
réactionnelles, état de transition, complexe activé, théorie de I'état de transition, équation d'Eyring.
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Introduction

La cinétique chimique permet de décrire I'évolution temporelle de la réaction avant qu’elle n'atteigne
son état d’équilibre. Elle peut conduire a la détermination de son mécanisme.

On parle de cinétique homogeéne lorsque le systéme étudié n’est composé que d'une seule phase.
On parle de cinétique hétérogene lorsqu’il en présente au moins deux. Dans ce cours, on se focalise
sur les systémes fermés (il n'y a pas d'échange de quantité de matiére avec |'extérieur), isothermes (la
température du systéme est maintenue constante) et uniformes.

On oppose souvent la cinétique a la thermodynamique. Cette derniére nous indique si une réaction chi-
mique est possible et nous donne son état d'équilibre. Elle est régie non pas par une dynamique moléculaire
mais par des énergies - ou potentiels chimiques - que le systéme tend a minimiser.

| - Expressions de la vitesse d’une réaction chimique

Capacités exigibles (PCSI, MPSI)
Relier la vitesse de réaction, dans les cas ou elle est définie, a la vitesse volumique de consommation d'un
réactif ou de formation d’un produit.
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A/ Vitesses volumiques
Considérons une réaction simple :

vaA+rvgB=vcC

Définition
Vitesse de formation d’un produit : variation de la quantité de matiére du produit par unité de

volume et de temps :

1 dne
VA M

avec V le volume du systéme chimique considéré et n¢ la quantité de matiére de C.

On remarque que cette vitesse s'exprime en mol/L/s ou mol/L/min en fonction des problémes.

De méme, la vitesse de disparition d’un réactif est définie ainsi, de sorte a ce qu’elle soit toujours
positive :
1 dng 1 dng
METVa T TV @ )
On peut relier ces expressions en utilisant la notion d’avancement ¢. La variation de quantité de
matiere de |'espéce i s'exprime : dn; = v;,d{ (ou v; est le ceefficient stoechiométrique associé a I'espece i,
compté positivement si ¢ est un produit et négativement s'il s’agit d'un réactif).

Définition
Vitesse de réaction :

YTyvar T v

V; dt

ldg_l(ldni> 3

Pour un systéme isochore (dont le volume reste constant au cours de la réaction), on trouve une
expression simplifiée :
1 de;
v=——" (4)
v; dt

avec ¢; la concentration de I'espece 1.

Exemple Considérons la réaction chimique suivante, dans un systéme isochore :
2 HI + H202:|2 -+ 2 H2O
La vitesse de cette réaction s'exprime :

LA dH,05] _ dll,] _ 1d[H,0] -
2 dt de dt 2 dt

B/ Actes élémentaires

Pour déterminer une autre expression de la vitesse d'une réaction chimique, il est nécessaire de définir
la notion d’acte élémentaire, également appelé processus élémentaire.

Définition
Acte élémentaire : réaction chimique traduisant une réalité microscopique. |l décrit les collisions
qui ont lieu entre molécules conduisant a des produits, sans étape intermédiaire.
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Théme 2 — Cinétique chimique 3

Les actes élémentaires sont toujours représentés par des fleches simples — .

Généralement, un acte élémentaire satisfait a certaines de ces conditions :

— |l présente une faible molécularité (nombre de molécules entrant en collision lors de la réaction).
Usuellement, elle est inférieure a 3;

— Il 'y a peu de réarrangement des molécules lors de la réaction élémentaire. Un trés faible nombre
de liaisons est créé et rompu (max 4);

— Les ccefficients stoechiométriques des molécules intervenant au cours de I'acte élémentaire sont en-
tiers pour traduire une réalité microscopique.

& Exercicen 1

C/ Loi de vitesse

Définition
Loi de vitesse : expression de la vitesse en fonction des concentrations des espéces en
solution.

Pour la plupart des réactions chimiques, la vitesse de la réaction s'exprime comme un monome
des concentrations des réactifs. Si on réutilise les notations de la sous-partie [—M on a:

v=Fk [A]"[B]" (6)

avec k la constante de vitesse de la réaction, dont |'unité est fonction de n et m. Elle ne dépend
que de la température et du milieu.

n et m sont appelés ordres partiels par rapport a A et B respectivement. lls n'ont a priori rien
a voir avec les ccefficients stoechiométriques de A et B. On peut également définir 'ordre global
de la réaction comme la somme de ses ordres partiels : p = n + m.

Loi de Van’t Hoff
Pour un acte élémentaire, les ordres partiels sont égaux aux ccefficients stoechiométriques de
la réaction.

a3

@ La réciproque de la loi de Van't Hoff n'est pas vraie.

On peut ainsi déterminer des expressions simples de la concentration d’'une espéce au cours du
temps a partir de I'équation différentielle donnée par la vitesse de la réaction.

& Exercice n °2

.
@ Lorsque la loi de de vitesse n'est pas le produit de puissances de concentrations, on dit que la
réaction n’admet pas d’ordre.
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Il - Détermination de I'ordre d’une réaction monomoléculaire

Capacités exigibles (PCSI, MPSI)

Exprimer, pour une transformation modélisée par une seule réaction chimique, la loi de vitesse si la réaction
chimique admet un ordre et déterminer la valeur de la constante de vitesse a une température donnée.
Déterminer la vitesse de réaction a différentes dates en utilisant une méthode numérique ou graphique.
Déterminer un ordre de réaction a I'aide de la méthode différentielle ou a I'aide des temps de demi-réaction.
Confirmer la valeur d’un ordre par la méthode intégrale en se limitant strictement a une décomposition d'ordre
0, 1 ou 2 d'un unique réactif.

Capacité numérique : a I'aide d'un langage de programmation ou d'un logiciel dédié, et a partir de données
expérimentales, tracer |'évolution temporelle d'une concentration, d'une vitesse volumique de formation ou
de consommation, d'une vitesse de réaction et tester une loi de vitesse donnée.

Capacité expérimentale : Etablir une loi de vitesse a partir du suivi temporel d’une grandeur physique.

Il existe plusieurs méthodes pour déterminer |'ordre d'une réaction, dépendant du systeme chi-
mique étudié et de la méthode d'analyse employée.

On se place dans le cadre des réactions en solution aqueuse et on considere un acte élémentaire
monomoléculaire :

nA 5P

A/ Méthode intégrale

On propose une valeur pour I'ordre global de la réaction et on voit si I'allure de la vitesse de la
réaction en fonction du temps correspond a cet ordre.

Ordre 0 L'équation différentielle vérifiée par la concentration en A est :

_di4]

=k A =k (7)

On intégre cette équation :

[A] = [Alo — kt (8)

Ainsi, si on trace le graphe [A] = f(t) et que I'obtient une fonction affine, I'hypothése d'ordre
0 est vérifiée et la constante de vitesse est |'opposée de la pente de la courbe tracée. Sinon, on fait
I'hypothése d'un ordre supérieur.

Ordre 1 Le calcul est fait dans |'exercice 1.2 :
Si le tracé de In[A] = f(¢) est une fonction affine, alors I'hypothese d'ordre 1 est vérifiée et la
constante de vitesse est |'opposée de la pente de la courbe tracée. Sinon, on fait I'hypothése d'un

ordre supérieur.

Ordre 2 L'équation différentielle vérifiée par la concentration en A est :

d[A]] e
~ S = k4] )
Alors, aA
— AT =k dt
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On intégre entre l'instant initial et un temps ¢ quelconque :

(i) =

1 1
S m=——+kt (10)
Al [Alo
Il faut cette fois tracer ﬁ = f(t), et ainsi de suite.

& Exercicesn "3 et 4

B/ Exploitation du temps de demi-réaction

Définition
Temps de demi-réaction 7/, : temps au bout duquel I'avancement a atteint la moitié¢ de
sa valeur finale.

[l s'agit donc d'un point particulier de la courbe représentant |'évolution de la concentration du
réactif limitant en fonction du temps.

Ordre 0 Au temps de demi-réaction,

Al = ) = [l o = 0

Donc : A
7'1/2 = Tko (11)

On mesure donc 71/, pour différentes concentrations initiales en A. Si le temps de demi-réaction
est proportionnel a [A]o, la réaction est d'ordre 0 et on peut accéder a la valeur de sa constante de
vitesse.

Ordre 1 Au temps de demi-réaction,

[A](t = mije) = [Alg e = 20
Donc :
In2
T2 = (12)

On mesure donc 71/, pour différentes concentrations initiales en A. Si le temps de demi-réaction
est indépendant de [A]y, la réaction est d'ordre 1 et on peut accéder a la valeur de sa constante de
vitesse.

Les réactions de désintégration nucléaire sont toutes d'ordre 1. A partir du temps de demi-vie
(ou période radioactive) des isotopes radioactif, on peut remonter a leur constante de vitesse de
désintégration, notée \. Ensuite, en mesurant la concentration en un isotope radioactif d'un objet
ancien par exemple, on peut remonter a son age.

S Exercicen’h
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Ordre 2 On suit le méme raisonnement pour une réaction d'ordre 2, sachant que le temps de
demi-réaction s'exprime :

1 (13)
T- —_=
1/2 KAl
& Exercicesn°6 et 7
C/ Méthode différentielle
On considére le logarithme de la loi de vitesse :
Inv=Ink+n In[A] (14)
La vitesse v de la réaction peut &tre obtenue a partir de la courbe [A] = f(¢) : il s'agit de
I'opposé de la tangente a la courbe en chaque point.
Il suffit de tracer Inv = f(In[A]) pour trouver I'ordre de la réaction : il s'agit du coefficient

directeur de la courbe. On peut également déterminer la constante de vitesse k par cette méthode.

. Exercicen”°8

1l - Détermination des ordres partiels d’une réaction polymoléculaire

Capacités exigibles (PCSI)
Confirmer la valeur d'un ordre par la méthode intégrale en se ramenant a un tel cas par dégénérescence de
I'ordre ou conditions initiales stoechiométriques.

On considére cette fois une réaction faisant intervenir plusieurs réactifs :

nA+mB—*5C

A/ Meéthode des vitesses initiales

La vitesse initiale de la réaction élémentaire s'exprime :
vo = k [Alg [B]¢" (15)

On mesure les vitesses initiales de la réaction (tangentes a la courbe [C] = f() en t = 0) pour
une méme concentration initiale [A]y mais pour des concentrations initiales [B]; et [B], différentes.

o LA 5 _ (18"
e e (16)

Vg ok [A]g [B] @

On peut ainsi facilement obtenir I'ordre partiel m a partir du logarithme de .
On fait varier de méme la concentration initiale en A sans changer celle en B pour obtenir I'ordre
partiel n.
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B/ Dégénérescence de I'ordre

Si la loi de vitesse de la réaction considérée dépend de deux réactifs, il peut étre astucieux de
placer I'un des deux en large excés. On peut alors considérer sa concentration comme constante
au cours du temps, ce qui simplifie alors la loi de vitesse :

v =k [A]"[B]" ~ kapp [A]" (17)

avec kg, = k [B]™ la constante de vitesse apparente de la réaction.
[l suffit alors de déterminer I'ordre partiel n, appelé ordre apparent, et la constante de vitesse
apparente a |'aide d'une méthode décrite ci-dessus. Puis, en faisant varier la concentration de I'espece

B et en tragant Ink,,, = f(In[B]), on trouve une fonction affine de ccefficient directeur égal a m
et d'ordonnée a l'origine égale au logarithme de la constante de vitesse de la réaction.

L'érythrosine B est un colorant rose (E127) qui se décolore en présence d'eau de Javel (princi-
palement composée d'ions hypochlorites CIO™). On suppose que la loi de vitesse s'exprime :

v =k [E127]"[CIOT]™

On choisit de verser I'eau de Javel en large excés. On peut donc appliquer la dégénérescence de
I'ordre :
v = kapp[EL27]"

Aprés avoir déterminé que I'ordre partiel en E127 est égal a 1, on mesure k,,, pour différentes
concentrations en CIO™ :

[CIOT] [mol/L] 0,08 0,16 0,24 0,32

kapp X 10° [s71] 2,20 4,40 6,60 8,380

On voit bien que k,y,, est proportionnelle a [CIO7]. Donc la réaction est d'ordre 1 par rapport
aux ions hypochlorites et on peut dire que & = 0,0275 L/mol/s.

Décoloration de I'érythrosine B

0.009 - ;
® Points expérimentaux

| Droite de régression linéaire
0.008 y = 0.0275x + -0.0

0.007 A

0.006

Kapp [s71

0.005 A

0.004

0.003 A

0.002 -

T T T T T
0.10 0.15 0.20 0.25 0.30
Concentration ¢ (mol/L)
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IV - Aspects énergétiques de I'acte élémentaire

Capacités exigibles (PCSI)

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

Reconnaitre dans un protocole des opérations visant a augmenter ou a diminuer une vitesse de réaction.
Capacité expérimentale : Déterminer I'énergie d’activation d'une réaction chimique.

A/ Relation empirique d'Arrhénius

Une premiéere approche de la cinétique chimique repose sur la théorie des collisions (années
1920), qui utilise la théorie cinétique des gaz : les molécules, considérées comme des sphéres dures,
subissent des collisions. Si I'énergie de la collision, liée a I'énergie cinétique des molécules, est
supérieure a un seuil, I'énergie d’activation, il peut y avoir une réaction chimique.

Loi empirique d’Arrhénius (1889)

dh’lk Ea _Ea

avec R la constante universelle des gaz parfaits (R = 8,314 J/mol/K) et A une constante
indépendante de la température et positive appelée facteur pré-exponentiel ou facteur de
fréquence ou encore facteur de choc.

L'énergie d’activation F, est, selon Arrhénius, |'énergie macroscopique nécessaire pour que
la réaction ait lieu, supposée indépendante de la température. En pratique, elle varie assez peu sur
les intervalles de température étudiés, ce qui fait que la relation d'Arrhénius est valable pour les
manipulations de TP.

Le bromure de tertiobutyle réagit avec |'eau suivant la réaction :

(CH3)3CB|’ + H20:(CH3)3COH + HBr

On a mesuré expérimentalement la constante de vitesse de cette réaction a différentes tempéra-
tures :

Température (K) 273 283 293 303 313

Constante de vitesse 10" x k (s™') 3,3 149 61 226 774

Si on trace In(k) = f(1/T), on peut déterminer |'énergie d'activation a partir du ccefficient
directeur a de la régression linéaire associée : £, = —a x R = 9,693 x 10* J/mol.
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0.08 + ® Points expérimentaux ° y =-11658.6898x + 34.6891

—_3 r? = 0.99999954
i 0.06 1 44
&
[+1]
i
i
‘a"_J i 75 -
> 0.04 A x
[ £
h-)
/]
€ =6 7
8 °
2 0.02 1
=]
5] 71

]
0.00 1-* .
_8 -
T T T T T T T T T T T T T
275 280 285 290 295 300 305 310 315 0.0032 0.0033 0.0034 0.0035 0.0036 0.0037
Température T (K) Inverse de la température /T (K™1)

La constante de vitesse augmente avec la température. La cinétique de la réaction est d'autant
plus grande que I'on chauffe le systeme chimique. Cela s’explique par le fait que I'agitation ther-
mique augmente le nombre de collisions entre les molécules et donc la probabilité qu'une réaction
chimique ait lieu.

Remarque L'allure de la courbe In(k) = f(T') peut paraitre surprenante car elle ne présente pas
de plateau pour les grandes températures. Si I'on reprend I'expression de la loi d'Arrhénius, le terme
dans I'exponentielle est toujours trés petit car I'ordre de grandeur de I'énergie d’activation est de
50 a 100 kJ/mol tandis que la température se limite a quelques centaines de Kelvins. La courbe est
donc "zoomée" sur les faibles valeurs de T

& Exercices n °9 et 10

B/ Profil énergétique

Considérons la réaction élémentaire : HBr + CI" — Br" 4 HCI. Plusieurs variables géométriques
sont pertinentes pour décrire cette transformation : la distance H-Br (d;), la distance H-Cl (ds) et

—_—
I'angle BrHCI. Il est alors possible de représenter I'évolution de I'énergie potentielle du systeme
chimique en fonction de ces parameétres géométriques, sous la forme d'une hypersurface. Par
exemple, si on ne considére que les deux distances, on obtient la figure [1]

distance H-Br

distance H-C|

Figure 1 — Hypersurface d'énergie potentielle de la réaction HBr + CI' — Br’ + HCL.

Les réactifs et les produits correspondent a des minima locaux de la surface d'énergie. La
réaction chimique suit le chemin rouge entre ces deux minima. Elle passe par un col d'énergie
potentielle : il s'agit du chemin le moins énergétique.
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Définition
Principe de microréversibilité : le systéme chimique suit le méme chemin pour passer des
réactifs aux produits que pour passer des produits aux réactifs.

On peut représenter |'énergie potentielle en fonction de |'abscisse curviligne du chemin réaction-
nel, appelée coordonnée réactionnelle (CR), pour obtenir un graphe en deux dimensions (figure [2).
Cette courbe est appelée profil énergétique ou profil réactionnel.

|

PA (complexe activé)

Ccl*'+ HB-r“m o
(réactifs)

Br'+ HCI
(produits)

CR

Figure 2 — Profil énergétique de I'acte élémentaire.

Définition

Etat de transition : état de plus haute énergie sur le profil réactionnel.

Complexe activé : structure moléculaire associée a |'état de transition. Sa durée de vie est
trés courte (de I'ordre de 10713 s). Il ne peut donc pas étre isolé.

Sur le profil énergétique, on reconnait une énergie de seuil, nécessaire pour franchir le col de I'état
de transition. Elle correspond a |'énergie d’activation de la réaction élémentaire, précédemment
définie par la loi empirique d'Arrhénius.

C/ Théorie de I'état de transition

Capacités exigibles (PC)

Déterminer une enthalpie standard ou une entropie standard de réaction a partir de données cinétiques, la
relation d'Eyring étant fournie.

Relier I'entropie standard d’activation aux contraintes dans I'état de transition.

Eyring, Evans et Polanyi ont établi en 1935, de maniére indépendante, une relation entre la
constante de vitesse et la température en utilisant des raisonnements de thermodynamique statis-
tique. La théorie qui en résulte est appelée théorie de I'état de transition ou théorie du complexe
activé.

Considérons une réaction élémentaire : A+BC — AB+C. Le complexe activé est noté [ABC]*.
La théorie de |'état de transition repose sur plusieurs hypotheses :

— Si le systéme moléculaire a surmonté le col énergétique sur |'hypersurface d'énergie potentielle,
il ne peut retourner en arriere;

— La pseudo-réaction A + BC — ABC* est un quasi-équilibre. On peut donc lui appliquer la
statistique de Boltzmann;
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— |l existe un "mouvement spécial" a I'origine de la réaction chimique. La nature de ce mouvement
spécial n'a aucune influence sur le résultat final. On peut donc choisir un mouvement de
translation ou de vibration par exemple dans la démonstration pour aboutir au bon résultat ;

— Le systeme chimique est traité d'un point de vue classique. On néglige donc tout effet tunnel
qu'il pourrait y avoir au voisinage de |'état de transition sur |'hypersurface d'énergie potentielle.

Relation d’Eyring

Lo kT (ZAGH\ kT (AS —AH (19)
= :‘iih exp 7RT = Hih exp 7R exp 7RT

ou k est la constante de vitesse de la réaction, x un facteur assurant I'homogénéité de

I'équation, kp la constante de Boltzmann, 7' la température, h la constante de Planck et R
la constante des gaz parfaits.

Pour aller plus loin... La démonstration de |I'expression de la relation d'Eyring est dans I'ouvrage
Atkins, Chimie Physique, chap. 27, section 4
On raisonne sur des grandeurs thermodynamiques, les grandeurs standard d’activation :

— L'enthalpie standard d’activation peut étre interprétée comme |'énergie nécessaire pour
rompre ou créer des liaisons lors de la formation du complexe activé (AH* > 0 et AH < 0
respectivement).

— L'entropie standard d’activation indique |I'évolution du désordre du systeme lors de la for-
mation du complexe activé. En fonction du nombre de molécules engagées, le nombre de degré
de liberté augmente ou diminue, ce qui contraint I'approche des réactifs : AS°t > 0 si le
nombre de molécule croft et AS* < 0 sinon). Les informations apportées par les grandeurs
d’activation permettent de prévoir le mécanisme de la réaction.

On peut représenter I'enthalpie libre d’activation AG* ou A*G sur un diagramme d’enthalpie
libre molaire ne possédant pas d'abscisses a |'inverse d'un profil réactionnel :

G-m. A

[ABC]*

AlG

A+ BC
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Savoir inutile pour briller en société En 1912, Charles Dawson, paléontologue amateur, dé-
couvre des fragments d'un crane humanoide a Piltdown (Sussex). Le fossile présente un créne dé-
veloppé mais une mandibule archaique pouvant laisser a penser qu'il s'agit du "chainon manquant"
entre le genre Homo et les autres grands singes.

Ce n'est qu'en 1953 que des techniques d'analyse chimique (datation au fluor et a I'azote, diffraction
des rayons X, ...) ont mis en évidence que le fossile était un faux : il s'agit de I'association d'une
boite cranienne humaine et d'une mandibule d'orang-outan.

& Manipulations en lien avec le chapitre
— Décoloration de |'érythrosine B

— Détermination de |'énergie d'activation de la solvolyse du bromure/chlorure de tertiobutyle.
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Mécanismes réactionnels

Mots-clés : mécanisme réactionnel, intermédiaire réactionnel, contréle cinétique, controle ther-
modynamique, sélectivité, approximation de |'étape cinétiquement déterminante, approximation des
états quasi-stationnaires, catalyseur, catalyse enzymatique, modéle de Michaelis-Menten, complexe
enzyme-substrat, site actif.

Bibliographie :
— Fosset, Chimie tout-en-un PCSI
— Auberlet Delle-Vedove, Chimie PCSI 1" période
— Schott, Chimie : PCSI, MPSI tout-en-un
— Page Wikipédia de la Chymotrypsine

| - De l'acte élémentaire au mécanisme réactionnel

Définition
Meécanisme réactionnel : succession d’actes élémentaires qui composent une réaction chi-
mique.

Dans la suite, on nommera réaction composée une réaction chimique qui n'est pas un acte
élémentaire.

A/ Allure du profil énergétique

On peut rassembler les profils énergétiques des différents actes élémentaires de la réaction com-
plexe sur une seule courbe (figure . Dans ce cas, la coordonnée de réaction n'a plus de sens
géométrique car ce ne sont pas les mémes liaisons qui sont créées ou rompues au cours des diffé-
rents actes élémentaires.

Epl

réactifs

produits

CR

Figure 3 — Profil énergétique de la réaction composée.
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Le profil énergétique présente cette fois un minimum local autre que les réactifs ou les produits :
il s’agit d'un intermédiaire réactionnel (IR). Généralement, son énergie potentielle est plus haute
que celles des réactifs et des produits : il est assez instable, mais peut étre isolé, contrairement
au complexe activé.

Définition

Intermédiaire réactionnel : espece formée au cours d'un acte élémentaire puis consommée
au cours d'un autre. Elle n"apparait pas dans le bilan de la réaction car ce n'est ni un réactif,
ni un produit.

Méthode — Déterminer I'équation-bilan d’une réaction a partir de son mécanisme réactionnel.

1. On somme |'ensemble des réactifs d'une part, I'ensemble des produits d'autre part.

2. Les especes apparaissant autant des deux cOtés correspondent aux intermédiaires réac-
tionnels.

3. On soustrait les réactifs aux produits. Les espéces avec un ceefficient stoechiométrique
positif correspondent aux produits. Celles avec un ccefficient stoechiométrique négatif
aux réactifs.

Exemple Décomposition du pentaoxyde d’azote.
Le mécanisme de cette réaction est :

N,Os —15 NO, 4+ NO;
NO, + NO; -2 NO + O, + NO,
NO + N,Os 2 3NO,

On somme les réactifs : 2N,O5 + NO, + NO3 + NO, puis les produits : 5NO, + NO3 + NO + O,.
NOj3 et NO apparaissent autant pour les produits que pour les réactifs : ce sont des intermédiaires
réactionnels.

Les différences des produits par les réactifs donne : 4NO, + O, — 2N,O5 donc I'équation-bilan de
la réaction est : 2N,05=4 NO, + O,.

On parle de mécanisme ionique lorsque les intermédiaires réactionnels sont des ions. Si les
intermédiaires réactionnels sont des radicaux, on parle de mécanisme radicalaire.

B/ Vitesse de formation d'un composé dans une réaction composée

La vitesse de formation d'un composé A v, au cours d'une réaction complexe est la somme des
vitesses de formation de ce composé auxquelles on soustrait les vitesses de disparition au cours des
actes élémentaires composant la réaction complexe :

_dA] _
va = W = Z Un;i Ui (20)

7

pour un systéme chimique en solution aqueuse et isochore, avec [A] la concentration de A, va; le
coefficient stoechiométrique algébrique associé a A dans |'acte élémentaire 7 et v; la vitesse de |'acte
élémentaire 7.
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Exemple Décomposition du pentaoxyde d’azote
La vitesse de formation de NO3 s’exprime :

ono, = 11 — v2 = K1[N;0s] — k2[NOS[NO3] (21)

Pour ce type de réaction, la loi de vitesse est complexe car de nombreuses variables sont couplées.
Il est nécessaire de recourir a des approximations pour simplifier son expression et aisément modéliser
la cinétique de la réaction chimique.

Il - Lien entre cinétique et thermodynamique

Capacités exigibles (PCSI)

Relier la constante thermodynamique d’équilibre aux constantes de vitesse dans le cas d'une transformation
modélisée par deux actes élémentaires.

Reconnaitre les paramétres favorisant la formation d’un produit dans le cas de deux réactions compétitives.
Capacité numérique : Etablir un systeme d'équations différentielles et le résoudre numériquement afin de
visualiser I'évolution des concentrations au cours du temps pour mettre en évidence les situations de contrdle
cinétique ou thermodynamique.

A/ Lien entre constante de vitesse et constante thermodynamique
Considérons une réaction chimique a I'équilibre :
A+B = C+D (K)

La constante d’équilibre s’exprime :

_ [qb]

~ (AIB] (22)

La réaction peut étre modélisée par deux actes élémentaires opposés :

A+B-FsCc+D
C+D5Aa4B

Les lois de vitesse associées aux deux actes élémentaires s'expriment :

v = k1[A][B] (23)

vy = ki [C][D] (24)

La condition d'équilibre thermodynamique implique que la vitesse de la réaction dans le sens
direct est égale a celle dans le sens indirect : v;y = v_;. On peut ainsi établir un lien entre la
constante thermodynamique et les constantes de vitesse :

BIAIEB] = FCD] & | = {CA]]E K (25)

Manon Leconte Préparation a I'agrégation — Montrouge 2023-2024



Théme 2 — Cinétique chimique

16

B/ Contréle cinétique, contrdle thermodynamique

B Fosset Chimie tout-en-un PC (p. 647).

1) Produit cinétique, produit thermodynamique

Certaines réactions chimiques peuvent conduire a plusieurs produits. C'est le cas de I'hydrobro-

mation dont voici le profil réactionnel :

produit A

-

produit B _

CR,

CR,

Le produit B est le plus stable car de plus faible énergie potentielle. On I'appelle produit ther-
modynamique. Le produit A est le plus rapide a former car E,p > E, 4 donc kg < k4. On

I'appelle produit cinétique. Cette différence fait que les quan

tités de A et de B produites au cours

de la réaction sont différentes. On dit que la réaction est sélective.

.
@ !l n'y pas toujours une dichotomie entre produits thermodynamique et cinétique. |l peut arriver
qu'un méme produit soit a la fois le produit thermodynamique et le produit cinétique.

Influence de la durée de réaction

2)

Expérience n” 1 2

Durée de I'expérience 1h30 240h
Température de I'expérience 20°C  20°C
Proportion du produit A 44%  13%
Proportion du produit B 56%  87%

— Si les équilibres ne sont pas atteints (temps courts), on considére les vitesses des réactions :

d[A _ d[B _
va = ilt] = kA[CY][BF] , vp = (Et] = kp[CT][Br]
Alors,
k d[A A
va _ka _dA] A (26)
UB kB [B] [B]
Comme k4 > kg, on a [A] > [B] : le produit A est majoritaire et on est sous contrdle
cinétique.
— Si les équilibres sont atteints (temps longs), on considére les constantes d'équilibres des réac-
tions : A e Bl e
c c
Ky=—F+—, Kp= —F——— 27
NS IR S 0
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Alors,
K A
oA U (28)
Kz [B]
Comme K4 < Kp, on en déduit [A] < [B] : le produit B est majoritaire et on est sous contrdle
thermodynamique.
Contréle cinétique et thermodynamique
1.0 ;
09 Rl
4 = (A
0.7 4
J 064

0.5 3

04 3
03 4
024

0.1
0.0 '?"|"r‘r‘|‘?"\"r‘v'|'t"r'r'r'l"r"r"r'v'l'*'1"f'r'|'1'1"r-r']-|-$'1"r'|"|'1'1"r'i‘—>
000 125 250 375 500 625 750 875 1000
temps

3) Influence de la température

Expérience n” 1 3
Durée de |'expérience 1h30 1h30
Température de I'expérience 20°C  0°C
Proportion du produit A 44%  62%
Proportion du produit B 56%  38%

En augmentant la température, on obtient préférentiellement le produit thermodynamique. On
peut I'expliquer en utilisant la loi d'Arrhénius : si la température augmente, la constante de vitesse
augmente également. Les équilibres sont donc atteints plus rapidement.

Il - Approximations permettant de déterminer la loi de vitesse d’'une
réaction composée

Capacités exigibles (PCSI)

Reconnaitre, a partir d'informations fournies, I'ECD d'un mécanisme ou les conditions d'utilisation de I'AEQS
d'un IR.

Etablir la loi de vitesse de consommation d'un réactif ou de formation d'un produit a partir d’'un mécanisme
réactionnel simple et d'informations fournies.

Capacités numériques : Etablir un systéme d’équations différentielles et le résoudre numériquement afin de
visualiser I'évolution temporelle des concentrations et de leurs dérivées dans le cas d'un mécanisme a deux
actes élémentaires successifs. Mettre en évidence |'état quasi-stationnaire d'un IR.
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Contréle cinétique et thermodynamigue

1.0
09 3 R
] ; Al
07 3 g [A] (T2)
SSTE B [B] (12)
3 h~
£ 053
04 3/
0.3 3
024
0.1
0.0 ‘rr'l‘l"['|'|‘v‘l'T'v‘1‘r1-T1-1'7"\'T'r-r-r'rT'r'r'r'r'['l'r'r‘r'l"r'f'r'r'i—)
0.00 125 250 375 500 625 750 8.75 10.00

temps

A/ Approximation de I'étape cinétiquement déterminante

Considérons la réaction : A 13 B 2 C.

Si k1 << ko, c'est-a-dire si la premiére étape est bien plus lente que la seconde, on peut faire
I'approximation de I’étape cinétiquement déterminante (ECD). La durée de la réaction est
essentiellement déterminée par la durée de cette étape lente (la seconde étape est considérée comme
instantanée : dés que B est formé, il est aussitdt converti en C). Alors, la vitesse de la réaction est
égale a celle de la premiere étape.

L'étape cinétiquement déterminante s'observe sur le profil réactionnel (figure : I"énergie asso-
ciée au premier état de transition est bien plus grande que celle du second.

E, A

réactifs

produits

CR

Figure 4 — Profil énergétique de la réaction composée présentant une étape cinétiquement déterminante,
ici la premiére étape.

Exemple Solvolyse de (CH3);CBr
Le mécanisme de la solvolyse du chlorure de tertiobutyle est le suivant :

(CH3)3C—Br -5 (CH3);C* + Br™
(CH3)sC* + H,0 2 (CH3)3C—OH, ™
(CH3)3sC—OH," + Br -2 (CH3)3C—OH + HBr
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La premiére étape est cinétiquement déterminante. On en déduit la vitesse de la réaction :

v ~ vy = k1[(CH3)5CBr] (29)

D Exercicen °1

B/ Approximation des états quasi-stationnaires

Approximation des états quasi-stationnaires (AEQS) ou principe de Bodenstein
Si un intermédiaire réactionnel est formé lentement et rapidement consommé, on peut dire
que trés rapidement aprés le début de la réaction sa concentration reste constante (il ne
s'accumule pas) :

d[IR]

o =0 (30)

On en déduit une relation sur les vitesses des différentes étapes faisant intervenir cet intermédiaire
réactionnel :

0=wvir = Z VIR Vi (31)

On peut alors obtenir une loi de vitesse simplifiée pour cette réaction composée.

Méthode — Utiliser I'approximation des états quasi stationnaires pour déterminer la vitesse
d’un mécanisme réactionnel

1. Exprimer la vitesse de la réaction comme la vitesse d'apparition d'un produit ou la vitesse
de disparition d'un réactif (une indication est généralement donnée dans |'énoncé).

2. ldentifier I'ensemble des intermédiaires réactionnels et exprimer I'’AEQS en fonction des
vitesses v;. |l n'est pas nécessaire de développer les v; a cette étape.

3. En déduire des relations entre les v;. Pour cela, il suffit souvent de sommer les équations
du systéme ou de les soustraire. On obtient alors une expression simplifiée de la vitesse
du mécanisme.

4. (facultatif) S'il reste des concentrations en IR dans la vitesse globale, déterminer une
expression des concentrations en IR en fonction de celles des réactifs et produits grace
a I'étape 3. Injecter dans I'équation obtenue a |'étape 1.

Exemple Décomposition du pentaoxyde d’azote
On peut appliquer 'AEQS a NO; et NO.

Pour NOs :
0 = v; — vy = k1[NyOs] — ko[NO,][NOs] (32)
Pour NO :
0 = vy — v3 = ko[NO,][NO3] — k3[NO][N,Os] (33)
On en déduit que v; = v, = v3. Alors, la loi de vitesse de la réaction s'exprime :
v = —d[[N(ftOS]] = —v; —v3 = —2v; = 2k1[N,O4] (34)
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& Exercicesn “2 et 3

N
@ On ne peut appliquer les deux approximations en méme temps !

IV - Catalyse

Capacités exigibles (PCSI)

Reconnaitre un effet catalytique dans un mécanisme réactionnel ou sur un profil énergétique.

Reconnaitre un effet de sélectivité par action d'un catalyseur.

Etablir la loi de vitesse de consommation d'un réactif ou de formation d'un produit a partir d'un mécanisme
de catalyse enzymatique fourni.

Identifier, a partir d'information structurales, les interactions mises en jeu entre le site actif d'une enzyme et
son substrat et interpréter le r6le catalytique de I'enzyme.

Capacités exigibles (PC)

Interpréter I'action d'un catalyseur a I'aide de données sur les enthalpies et entropies standard d'activation.

Un cas particulier de réaction composée est la catalyse.

A/ Influence de la catalyse sur la cinétique chimique

Définition

Catalyseur : substance chimique qui augmente la vitesse d'une réaction sans changer les
énergies potentielles des réactifs et des produits. Le catalyseur est régénéré au cours de la
réaction, il n’apparait donc pas dans son bilan.

Le catalyseur augmente la vitesse d'une réaction, mais aussi de sa réaction inverse. Il permet
donc d’'atteindre plus rapidement I'état final.

Remarques Une espece chimique qui diminue la vitesse d'une réaction est appelée un inhibiteur.
Une espéce chimique qui accélére une réaction chimique mais qui n'est pas régénérée (elle apparait
donc dans le bilan de la réaction) est appelée inducteur.

Parfois, le produit de la réaction est capable de la catalyser. On parle alors de réaction autocata-
lytique.

Le catalyseur augmente la vitesse d'une réaction chimique en lui faisant parcourir un chemin ré-
actionnel différent, globalement moins énergétique. La figure [j]illustre un exemple de catalyse
ou le systeme chimique passe par un intermédiaire réactionnel plus rapide a former.

La figure |5 est un exemple. Le systeme chimique pourrait passer par plus d'un intermédiaire
réactionnel en présence d'un catalyseur.

Dans le cas d'une réaction conduisant a plusieurs produits, on peut utiliser un catalyseur pour
orienter sa sélectivité. En effet, les produits sont formés par des réactions chimiques différentes et
le catalyseur peut avoir un effet sur I'une d’entre elle uniquement.
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Sans catalyseur g Avec catalyseur

Zattifs

produits produits
CR, CR,

Figure 5 — Profil réactionnel d'une méme réaction non catalysée (violet) et catalysée (vert).

Il existe trois types de catalyseurs :

— homogeéne : le catalyseur est dans la méme phase que les réactifs. |l peut s’agir d'un complexe,
d'un acide ou d'une base, par exemple;

— hétérogene : le catalyseur forme sa propre phase. |l s'agit généralement d'un solide, métallique
ou supporté (sur zéolithe, silice, charbon, ...);

— enzymatique : le catalyseur est une enzyme.

B/ Catalyse enzymatique — Modéle de Michaelis-Menten

Les catalyseurs naturels du vivant sont les enzymes. |l s’agit de protéines ayant une tres grande
spécificité vis-a-vis de certains substrats. Michaelis et Menten ont proposé ce mécanisme pour la
catalyse enzymatique :
k1 .
S+E <k:> SE (K;)
—1

SE-",pP4+E

ES est un intermédiaire réactionnel, appelé complexe enzyme-substrat. P est le produit de
cette réaction. On suppose que la concentration initiale en enzyme [E]y est toujours trés inférieure
a celle en substrat [S]p.

La premiere étape de ce mécanisme peut étre vue comme un pré-équilibre rapide : elle est si
rapide que I'état d'équilibre final est déja atteint.

On exprime la vitesse d'apparition du produit :
T =V = kQ[ES] (35)

On cherche a exprimer [ES]. Pour cela, on utilise I'hypothése de pré-équilibre rapide :

[ES] = - [E] ) (30
et la conservation de la matiere :
[E], = [ES] + [E] (37)
Donc,
_[E[S]
[ES)= [S] + K (38)
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La vitesse d'apparition du produit est donc :

NGNS
"B K o

S Exercice n °4

C/ Le complexe enzyme-substrat

Fisher propose en 1894 |'existence d'un complexe entre I'enzyme et le substrat pour expliquer
la spécifité de I'enzyme. Le substrat joue alors le role de ligand et est reconnu par le site actif de
I'enzyme, ce que Fisher explique par |'analogie clé-serrure.

Définition
Site actif : site de fixation du substrat au niveau duquel a lieu la réaction catalysée.

Le site actif est visible dans la structure tridimensionnelle des enzymes. Il s'agit souvent d'une
cavité possédant des groupements fonctionnels qui peuvent fixer un substrat. |l permet ainsi de
rapprocher les réactifs et de les orienter de sorte a abaisser I'énergie d’activation de la réaction.

Exemple Chymotrypsine (1GGD) : une enzyme clivant des liaisons peptidiques. Il existe un pont
hydrogeéne (liaison H) entre le substrat (en bleu) et le site actif de I'enzyme (en noir), ce qui facilite
son approche :

Savoir inutile pour briller en société Un grand classique des expériences de chimie spectaculaire
est la réaction oscillante. Le mécanisme de la réaction forme des intermédiaires réactionnels colorés
puis régénere les réactifs, ce qui induit des changements de couleur périodiques jusqu'a ce qu'une
espéce finisse par s'accumuler.

Vous pouvez trouver deux exemples de protocole dans |'article suivant : Journal of Chemical Edu-
cation. 1988, 65(11), 1004; et une vidéo présentant la réaction de Briggs-Raucher : https:
//youtu.be/urEmV5CId18.

& Manipulations en lien avec le chapitre

— ChimGéné Evolution de la concentration des produits de I'hydrobromation en fonction de la
durée de I'expérience, en fonction de la température.

— Oxydation des ions tartrate (sel de Seignette) par H,O, catalysée par les ions cobalt(ll).
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Procédeés industriels continus

Mots-clés : réacteur continu, réacteur discontinu, réacteur parfaitement agité continu, réacteur
piston.

Bibliographie :
— Fosset, Chimie tout-en-un PC. 4™ édition DUNOD
— Villermaux, "Réacteurs chimiques - Principes", Techniques de I'ingénieur. Réf. : J4010 V1
— Trambouze, "Réacteurs chimiques - Technologie", Techniques de I'ingénieur. Réf. : 14020 V2

— Scacchi, Cinétique et catalyse. Ed. Tec & Doc, coll. Lavoisier

Introduction

Capacités exigibles (PC, MP, PSI, TSI 2)

Identifier un procédé continu ou discontinu.

Dans les chapitres précédents, on s'est attachés a décrire la cinétique de réactions dans des
réacteurs isochores ou discontinus. En effet, on laisse le temps a la réaction de se produire et il n'y
a pas de flux de matiére sortant au cours de la transformation (Figure |§[) Dans l'industrie, il est
souvent intéressant, pour des considérations économiques et spatiales, de procéder en flux continu
ou réacteur ouvert : il y a en permanence un flux entrant et un flux sortant du réacteur (Figure [7)).

Réactifs | l
\ ¥ 1 L l
\ :
= \ |
\ i
‘ | f;J
J i \ Produits ‘
0 tp tr Temps 1 ‘
0 <t < 1tp chargement des réactifs (@ D)
tp <t <t systéme fermé: déroulement de la transformation b o
chimique (@) écoulement de type piston (réacteur tubulaire idéal)
>t déchargement des produits T 2 "
t début de la réaction (B) écoulement a travers un récipient parfaitement agité
tr fin de la réaction (réacteur 3 cuve parfaitement agitée)
Figure 6 — Un exemple de réacteur discontinu Figure 7 — Deux exemples de réacteurs discon-
(Source :) Tech Ingé, Réf. : J4020 V2. tinus (Source :) Tech Ingé, Réf. : J4020 V2.

Dans ce chapitre, on apporte des outils pour décrire les deux modeles de réacteurs ouverts.
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| - Reéacteur parfaitement agité continu

Capacités exigibles (PC, MP, PSI, TSI 2)

Effectuer un bilan de matiére pour un réacteur parfaitement agité continu.

Relier le taux de conversion du réactif au temps de passage pour une transformation modélisée par une réaction
de loi de vitesse donnée.

Estimer le dimensionnement d'un réacteur parfaitement agité continu pour un taux de conversion et un débit
de matiére donnés.

Définition

Un réacteur parfaitement agité continu (RPAC) est un réacteur continu dont I'agitation
est si rapide qu'a tout instant la concentration en chaque espéce est uniforme et indépendante
du temps au sein du réacteur et en sortie.

On effectue un bilan de matiére dans le volume V' du corps du réacteur pendant dt. Soit dn;
la variation de matiere d'un composé 7. Il intervient dans une réaction unique de vitesse r avec un
ceefficient stoechiométrique v; (algébrique).

Fi,e = Ci,e Qe Fi,s = Ci,s Qs
L —» —> |
Vv
dn; = Qec;edt — Qsc; dt + vrVdt (40)

oll Q. et ), sont les débits volumiques en entrée et en sortie de réacteur (exprimés en m?:s).
En régime permanent, dn; est nulle :

QeCie + VitV = QsCis (41)
On appelle débits molaires d'entrée et de sortie les grandeurs F; . = Qcc;. et F s = Qs .

& Exercicen 1

Si on considéere une réaction simple : A —— produits, on peut exprimer Fy4 ; en fonction de
I'avancement volumique en sortie X 4 s, appelé taux de conversion, et de £ . :

FA7S = F'A,e(1 - XA,S) (42)
Alors :

FA,e —rV = FA,e(l — XA,s) (43)
S rV = FA,eXA,s (44)

On définit le temps de passage de A dans le réacteur :

V CA eXA s

= — = = 45
TRPAC 0. , (45)
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& Exercicesn “2 et 3

Il - Réacteur piston

Capacités exigibles (PC, MP, PSI, TSI 2)

Etablir un bilan de matiére pour un réacteur en écoulement piston.

Relier le taux de conversion en sortie d'un réacteur en écoulement piston et le temps de passage pour une
transformation modélisée par une loi de vitesse d'ordre 1.

Estimer le dimensionnement d'un réacteur en écoulement piston pour un taux de conversion et un débit de
matiere donné.

Définition
Dans un réacteur piston (RP), I'écoulement se fait par tranches paralléles n'échangeant pas
de matiere, de composition et température uniformes.

Soit un réacteur piston dont I'écoulement se fait dans un tube de section S constante selon la
direction z. On fait un bilan dans le volume dV' = Sdz constituant une tranche de I'écoulement, de
débit volumique Q(z).

dz
Fi(z) = ¢;(2)Q(z) Fi(z+dz) = ¢(z+dz)Q(z+dz)
S —> I —>
>
Z
d?n; = 6%n;(t + dt) — 6°ny(t) = bci(t + dt)Sdz — d¢;(t)Sdz = aactz Sdzdt (46)
Par ailleurs, en reprenant le bilan précédent :
d’n; = ¢i(2)Q(2)dt — ¢;(2 + d2)Q(z + dz)dt + v;rSdzdt (47)
On peut écrire le débit volumique : Q(z) = S x v(z).
d*n; = ¢i(2)v(2)Sdt — ¢i(z + d2)v(z + dz)Sdt + vrSdzdt (48)
& d’n; = _(9(5;@) Sdtdz + v;rSdzdt (49)
On obtient alors une équation différentielle a deux variables :
dc;  O(cv)
= o, tuT (50)
En régime permanent, sachant que F;(2) = ¢;(2)Q(2) :
d(cv)  1dF;, dF; . (51)

dz ~ Sd: a4V
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On consideére la réaction : A —— produits. Alors F4(2) = (1 — X4(2))Fa. ot X(z) est le
taux de conversion a |'abscisse z.

d((1 — Xa)Fae) d(XaFa.) dX 4
! = — 2 = — F _— = 2
dv % re e m=dv (52)
On integre entre |'entrée et la sortie du RP :
Xs dX
Fa. / Aoy (53)
0 r

On obtient une expression du temps de passage en fonction du taux de conversion pour une
réaction d'ordre 1 :

V /Xs dX 4

TRP — a = CA,e 0 (54)

r

Remarque On peut ainsi voir le réacteur piston comme une succession de RPAC infinitésimaux
mis bout a bout.

& Exercicesn 4 et b

Bilan

Réactions valables quel que soit le type de réacteur

— La définition du taux de conversion :

Fs=(1+vX,)F, (55)
ou v est le coefficient stoechiométrique algébrique (négatif pour un réactif, positif pour un
produit).

— La définition du temps de passage :
v
T=— (56)
Qe
Comparaison RPAC/RP
RPAC RP

Bilan de matiére Global Infinitésimal
Equation de fonctionnementen F, .—F,. 1 d(F;)
;- —ry— =Uir & = ur
régime permanent v S dz
Temps de passage 7* % cae | d)fA

* On considére une réaction modélisée par une loi de vitesse d'ordre 1 : A —— produits, en régime
stationnaire, dans un réacteur isotherme.
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