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Questions de cours :

= Exprimer la concentration au cours du temps pour une réaction ayant un seul réactif admettant un ordre
0, 1 ou 2 (au choix du khélleur). Calculer le temps de demi-réaction.

= Présenter la méthode différentielle, intégrale, et des temps de demi-réaction.
= Expliquer la méthode de dégénérescence de I'ordre ou des conditions initiales stoechiométriques.
= Présenter le principe de suivi d'une réaction par conductimétrie (principe, conditions d'utilisation, etc.)

= Présenter le principe de suivi d’une réaction par spectrophotométrie (principe, conditions d'utilisation,
etc.)

Capacités exigibles du BO :
= Déterminer I'influence d’un parameétre sur la vitesse d'une réaction chimique.

= Relier la vitesse de réaction a la vitesse de disparition d'un réactif ou de formation d'un produit, quand
cela est possible.

= Etablir une loi de vitesse a partir du suivi temporel d'une grandeur physique.

= Exprimer la loi de vitesse si la réaction chimique admet un ordre et déterminer la valeur de la constante
cinétique 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 |'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, ou se ramenant a un tel cas par dégénérescence de I'ordre ou
conditions initiales stoechiométriques.

= Déterminer |'énergie d'activation d’une réaction chimique.

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

Manipulations de cours :

= Manip de cinétique avec une solution d'iodure de potassium a 0,02 mol-L™* (.S1), une solution de peroxo-
disulfate de sodium 3 0,1 mol-L™* (S2), béchers de 50 mL, éprouvette graduée, bain-marie, pour réaliser
trois solutions :

— 20 mL de (S1), 4 mL de (S2) et 16 mL d'eau;
— 20 mL de (S1) et 20 mL de (S2) a température ambiante;

— la méme chose mais a température plus élevée.



Le chapitre TM1 nous a permis d'étudier des réactions chimiques, prévoir I'état d’'équilibre. Néan-
moins il n'a jamais été question de |I'évolution temporelle des réactions : on s'intéressait uniquement a la
thermodynamique. En effet, il se peut que des réactions soient totales, mais qu'elles soient tellement
lentes qu’on ne peut pas les réaliser en pratique. Il va donc falloir élaborer des moyens d'étude des
réactions au cours du temps, ce que nous proposons ici.

. Introduction expérimentale : facteurs cinétiques

I.1 Réaction support

On va étudier la réaction entre des ions iodure |~ et peroxodisulfate S,04>~ selon I'équation
2— 3 2—
* 21 (aq) T 8205 (aq) == Tz, (aa) T 2504 (ae) (21)

Les réactifs sont incolores, mais le diiode est jaune-brun en solution : cela permet d'observer quali-
tativement |'évolution de I'expérience par |'apparition d'une coloration

1.2 Observations expérimentales

On effectue trois mélanges différents a partir des solutions (.S1) d'iodure de potassium a la concentra-
tion ¢; = 2,0:1072 mol-L~1 et (S3) de peroxodisulfate de sodium 2 la concentration c; = 1,0-10~ mol-L~1.

» cas 1:5mL de (S1) et 1mL de (S3) + 9mL d'eau, le tout a 20°C;
= cas2:5mL de (S1) et 10mL de (Ss3), le tout a 20°C;
m cas 3:5mlL de (S1) et 10mL de (S2), le tout a 80°C;

Calculons les quantités de matiere apportées : dans les trois cas, n°(I7) = 1,0-10~* mol, n°;(S,037) =
1,0-10~* mol et n° 3(S,03~) = 1,0-1073 mol. Ainsi, I'ion iodure est dans tous les cas le réactif limitant,
on atteindra donc le méme état final, et donc la méme coloration de solution.

Expérimentalement, c'est ce que I'on constate, mais la réaction se déroule plus rapidement dans le
cas 3 que le cas 2, le cas 2 étant également plus rapide que le cas 1.

1.3 Interprétation : les facteurs cinétiques

On peut interpréter ces observations a I'aide de différents paramétres appelés facteurs cinétiques :
= la concentration : ce qui explique la plus grande rapidité du cas 2 par rapport au cas 1 est

que le réactif en exces est en plus grande concentration. En général, la concentration d'un
réactif est un facteur augmentant la vitesse de la réaction (mais il existe des contre-exemples
en biologie) ;

= la température : méme chose entre le cas 3 et le cas 2, la température permet en général
|"augmentation de la vitesse de la réaction.

= I’emploi d’un catalyseur : on peut ajouter une substance chimique pouvant grandement
augmenter la vitesse de réaction. Par contre elle n'intervient pas dans le bilan global de la
réaction chimique. Bien souvent les catalyseurs sont spécifiques a une réaction, des condi-
tions drastiques peuvent apparaitre (en biologie, le pH et la température permettent qu'un
catalyseur agisse ou non).

= l'apport d’énergie lumineuse : certaines réactions vont pouvoir aller plus vite si elles sont

éclairées par une source lumineuse de longueur d'onde bien choisie.
Néanmoins, dans ce que I'on vient de voir, on a été trés qualitatif. Développons maintenant des
outils permettant d'étre quantitatif quant a la rapidité d'une réaction.

Il. Vitesse de réaction pour un systéeme fermé

Dans toute la suite, on va s'intéresser a des systémes dits fermés, qui n'échangent pas de matiére
avec |'extérieur. Pour éclairer notre propos, nous allons nous baser sur la réaction écrite a I'équation

(1).
1.1 Vitesse de formation et de disparition
a) Définition

On veut définir des vitesses de formation et disparition de réactifs, et on les veut toujours positives :
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—{ Définitions <

= vitesse de formation : | Vy = —dnpé;dm (en mol-s).
2
Par exemple, V;(1,) = Al et V¢(SO77) = dn(SO;™)
dt dt
. q e dnréactif
= vitesse de disparition : | V; = %
= e
Par exemple, V;(I7) = fdnéi ) et V4(S,027) = dn(STQtOS

J

On peut aussi définir des vitesses volumiques en faisant intervenir la concentration, en supposant
les espéces homogenes dans le milieu :

_ V¢ | dlproduit]

AT dt (22)

(en mol-L=1-s71) pour la vitesse volumique de formation, et de méme pour la vitesse de disparition :

Vi d[réactif]
== g (2:3)

d[I
Par exemple : vy = [ 2].

Cela semble assez compliqué, il y a autant de vitesses que de réactifs et produits. Néanmoins, on
peut montrer qu'elles sont toutes reliées entre elles.

b) Détermination numérique ou graphique d’une vitesse de formation

On peut déterminer a partir des courbes de concentrations d’'espéces au cours du temps [A](?)
la vitesse de formation ou disparition. En effet, il faut revenir a la signification mathématique de la
dérivée : c'est la pente de la tangente a la courbe. Ainsi :

= soit on effectue une dérivée numérique de la fonction [A](¢) et, au besoin, on ajuste avec un
signe négatif s'il s'agit d'un réactif, cela peut néanmoins étre imprécis si la courbe est bruitée et
comporte beaucoup de points;
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= soit on trace la tangente a la courbe et la pente de cette tangente nous donne la vitesse de
formation /disparition a un instant donné, comme l'illustre la F1G. 2.1.
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Figure 2.1 — Concentration d'un réactif au cours du temps et vitesse associée a t = 4s :
vg = 0,276 mol-L 1.5~ 1

11.2 Vitesse de réaction

a) Exemple

Partons de la réaction précédente et écrivons un tableau d'avancement.

— o 2—
2 I(aq) + SQO&(aq) — Dag + 2 SO4’(aq)
Initial ni No 0 0
Intermédiaire | nq — 2¢ ng —& & 2¢

On peut alors réécrire les vitesses de formation et disparition a I'aide de I'avancement &, seule gran-
deur dépendant du temps :

d d d d
% | Vi(ly) = £ et V¢(SO37) = 2£ d'une part, Vg(I7) = 2£ et V4(S,037) = d—f d'autre part. |l
y a un dénominateur commun a chacune de ces vitesse.

b) Définition

(_( Vitesse de réaction)
= On appelle vitesse de réaction la quantité

_ &

V_dt

ou £ est I'avancement de la réaction. Cela se réécrit a I'aide des quantités de matiére
comme

i dni
V; dt

ol ; est le coefficient stoechiométrique algébrique de I'espéce A; ayant pour quan-
tité de matiere au cours du temps n;.

. o . . L, L. YV dz .
= On introduit également la vitesse volumique de réaction : | v = Vo @ ou
x est |I'avancement volumique de la réaction. Cela se réécrit également a |'aide des
: 1d[4;] | . . L .
concentrations:| v = Td ou v; est le coefficient stocechiométrique algébrique
Vi

de I'espéce A; ayant pour concentration au cours du temps [4;]
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Ce sont ces vitesses-la qui sont vraiment a connaitre. On utilise majoritairement des vitesses
volumiques de réaction, sauf si le volume du milieu réactionnel varie au cours du temps, que I'on
est en phase gazeuse ou que I'on manipule un réactif ou un produit qui est solide.

1.3 Méthodes expérimentales de suivi d’une réaction en fonction du temps

Plusieurs méthodes permettent de suivre au cours du temps la concentration en un réactif. Il faut
les connaitre, car elles reviennent régulierement.

a) Conductimétrie

Du fait de la conductivité électrique des ions en solution, il est pos-
sible de faire circuler un courant entre deux électrodes (des plaques
de platine de surface S) et mesurer la résistance / conductance du

volume de solution au niveau du capteur. La conductance s'écrit : platine,

surface S
I
=1 _9° (2.4)
U / \
\*’7

avec o la conductivité en S-m~! et / la distance entre les deux électrodes. L'avantage majeur de
cette méthode est qu’elle est non destructive (comparativement a un titrage).

r—( Loi de Kolrausch) N

Pour des solutions suffisamment diluées (¢ < 0,1 moI-L_l), la conductivité peut s'exprimer
simplement en fonction des concentrations (d'ou son utilité) par :

o= Y X(A)[Al (25)

oll \°(4;) est la conductivité molaire ionique (exprimée en S:m2-mol~1) de I'espéce A;, et
dépend de la température.

A Dans cette formule, il faut impérativement exprimer les concentrations en mol-m—3 1

= les ions H;0" et HO™ sont les plus conducteurs (car de constitution trés proche de I'eau);

= a charge égale un ion est d'autant moins conducteur qu'il est gros.

Exercice
Exprimer la conductivité de la solution étudiée précédemment au cours du temps en fonction des
concentrations initiales en réactifs et de I'avancement volumique x.
Elle s'écrit : o = A°(I7)([I" Jo — 2) + A°(S;05” 7 )([S205° Jo — ) + X°(SO,*7) x 2z

Intérét de la méthode conductimétrique}

La mesure de la conductivité au cours du temps permet, connaissant la conductivité
* | molaire ionique des espéces en solution, de connaftre |'avancement de la réaction a chaque
instant, et donc la vitesse de réaction.

b) Spectrophotométrie

Certaines espéces chimiques ont la propriété d'absorber des radiations lumineuses, et ce d'autant
plus fortement que la concentration des espéces chimiques est importante.
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On définit pour cela I'absorbance d’une solution contenue dans une cuve de longueur ¢, parcourue
par une lumiere monochromatique de longueur d'onde A d'intensité en entrée Iy et en sortie I par

A =log (%) (2.6)

r—( Loi de Beer-Lambert) N
Dans le cas de solutions "faiblement" concentrées, |'absorbance est reliée simplement a la
concentration des espéeces absorbantes par la loi de Beer-Lambert :

A= Zei(A) L [Ai] (27)

oll €;(A) est appelé coefficient d'extinction molaire de I'espéce A;, exprimé en L-mol~t.cm—1,

dépendant de la longueur d'onde et la température.

Intérét de la méthode spectrophotométrique}

Dans le cas (fréquent en TP) ol une seule espéce est absorbante, on a un lien direct

% | entre la concentration cherchée ¢(t) et I'absorbance A(t) : A(t) = elc(t). On peut ainsi
en déduire la vitesse de formation ou disparition de |'espéce absorbante, et donc la vitesse
de réaction.

Le choix de la longueur d'onde ne doit pas étre anodin, il est souvent tel qu'une
seule des especes présentes dans le milieu absorbe, et on choisit aussi la lon-

A gueur d’onde correspondant a un maximum d’absorbance pour avoir le plus
de précision.

c) Suivi de la pression (manométrie)

Si I'on souhaite suivre une réaction ou la quantité de matiere de gaz varie, on peut éventuellement
la suivre dans une enceinte fermée de volume constant, et a température constante ou controlée. En effet,

, . RT . , .
d'apres la relation des gaz parfaits, P = —— X ntot,gaz ON aura la pression qui sera alors proportionnelle

au nombre de mol de gaz (si T = cte), permettant de savoir a tout instant le nombre de mol de gaz
présent, ce qui permet de remonter a |I'avancement de la réaction a tout instant.

d) Titrage par blocage cinétique

Les méthodes précédentes sont non-destructives, et permettent un suivi au cours du temps. I
n'est pas toujours possible de faire ainsi, on peut alors employer une méthode chimique basée sur nos
connaissances de cinétique : on préléve a instants réguliers un petit volume de solution que I'on refroidit
brutalement : on parle de trempe. On peut alors effectuer un titrage d'un réactif ou d’un produit par
la méthode de son choix. L'inconvénient est que I'on détruit progressivement la solution, et qu'il faut
effectuer beaucoup de prélévements pour obtenir un nombre de mesures satisfaisant.

I1l. Lois de vitesse et ordre de réaction
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I11.1 Notion d’ordre de réaction

r—( Ordre d’une réaction) N
Pour une réaction donnée de forme aA + B —— vC + 6D, cette derniére admet un ordre
seulement si la vitesse s'exprime a partir des concentrations en réactifs (uniquement) :

v =k[A]”- B

= ou k est alors appelée constante de vitesse. Elle dépend de la température, et
son unité dépend de p et ¢;

= p et ¢ sont des nombres, n'ayant en général aucun lien avec les coefficients stoechio-

%
métriques, appelés ordres partiels (respectivement du réactif A et B) : ils peuvent
étre entiers, positifs, négatifs, mais également étre purement quelconque (réels);
= (p+ q) est I'ordre global de la réaction.

A Ne PAS confondre la constante de vitesse k et la constante d'équilibre K°(T') !

Exemples :

= |La décomposition en phase gazeuse du pentaoxyde de diazote :
2N,05 — 4NO, + O,

obéit a tout instant a la relation :

v = k[N, O]

Dans ce cas, ordre partiel par rapport a N,Og est 1 et coincide avec I'ordre global.

= |a réaction du monoxyde d'azote avec le dihydrogene s'écrit :
2NO +2H, — 2H,0 + N,

Expérimentalement, on constate que la vitesse de réaction obéit a :

v = k[NOJ?[H,]

Les ordres partiels sont donc 2 par rapport a NO et 1 par rapport a H,. L'ordre global de cette
réaction est 2+ 1 = 3.

= La vitesse de la réaction en phase gazeuse du dihydrogene sur le dibrome :
H, + Br, — 2HBr

a une vitesse qui se met sous la forme :

[Ha][Bra]*/2
k'[Bra] + k[HBr]

v =

Ainsi, la réaction n'admet pas d'ordre. En revanche a ¢ = 0, [HBr] = 0 et ainsi la vitesse initiale
s'écrit vg = [HQ]O[BrQ]é/Z. On dit que la réaction admet un ordre initial, mais qui n'est pas
conservé au cours du temps.

111.2 Réaction avec des ordres simples
a) Généralités

Le fait que des réactions chimiques admettent un ordre va influer grandement sur I'évolution tem-
porelle, et également permettre de connaitre sur quels paramétres agir pour accélérer la réaction.
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On étudie dans toute la suite une réaction de la forme précédente, avec a t = 0 [A](0) = [A]o,telle
que v = k[A]? ou p est entier.

1d[A

% | D'aprés la définition de v : v = f—% = k[A]?, on aboutit donc a une équation différentielle

o

dépendante de 'ordre p :
d[A]
kalA]P =0
3 ka4l

Définition : temps de demi—réaction}
Le temps de demi-réaction 7/, est défini comme le temps ou la moitié du
réactif limitant initialement présent est consommé.

b) Ordre 0
d[A] d[4]

On a I'équation suivante a résoudre : e +ak=0¢& o —ak,.

Exercice
Déterminer I'expression de [A](t) et en déduire le temps de demi-réaction.

A
Simplement [A](t) = [A]o — akt.Le temps de demi-réaction est alors tel que [A](7y/2) = % =
A
[A]o — akT /2, soit Ty /5 = & : c'est proportionnel a la quantité de réactif, ce que l'intuition pouvait

) 2ak
nous laisser penser.

c) Ordre 1
d[A]

On a I'équation suivante a résoudre : TR ak[A] = 0.

Exercice
Faire de méme pour l'ordre 1 :

On reconnait une équation différentielle du premier ordre dont on sait la solution générale : [A4](t)
Ge=k* ol G est une constante  déterminer 3 I'aide des conditions initiales. A ¢ = 0, [A](0) = 0
G x € = G. Donc [A](t) = [A]pe~ k.

A 1
Le temps de demi-réaction est tel que [A](7y/2) = % = [A]pe=*FT1/2, soit 5= e~ k7172 et donc
1 In(2
—akTi o =1n (5) = —1In(2). Ainsi 715 = Lk:) . C'est indépendant de la concentration en réactifs,
@
ce qui peut surprendre!
d) Ordre 2
d[A
On a I'équation suivante a résoudre : L—|—ozlc[A]2 = 0, on effectue une méthode dite de "séparation
des variables" ol I'on écrit tout ce qui dépend de [A] d'un c6té d'une égalité, et ce qui dépend du temps
de l'autre : e , A®
dlA d[A 1
[72] = —akdt = [—2] = / —akdt & {—— = —akt
(4] (4, Al 0 (AL 41,
1 1
et donc — —— =akt
[A](2)  [Alo

Il faut comprendre dans I'intégrale de gauche que la variable s’appelle alors [A] mais que I'on aurait
pu écrire = et donc chercher
/[A](t) e { 1} [A](t)
o 22 L oaly,

lo

Le temps de demi-réaction est tel que [A](7y/2) = %, soit
1 2 N 1 1 2 1 1 1
TA /- N TA T N T Ta T T T Ta T T = ORT
[Al(ry2)  [Alo  [Al(m2) Ao [Alo [Alo [Alo 2
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Ainsi 715 = est inversement proportionnel a la concentration en réactifs : plus la concen-

1
ak[A]o
tration en réactif est importante, plus la réaction sera rapide.

A retenir N
Ordre 0 1 2
Evolution | linéaire | exponentielle décroissante | hyperbolique
[4]o In(2) 1
T1/2 Sy
20k ak ak[A]g

111.3 Méthodes expérimentales de détermination d’un ordre
Il en existe plusieurs, trois sont a connaitre, et a savoir redémontrer rapidement.

a) Méthode des temps de demi-réaction

,—( Méthode des temps de demi-réaction @J N

On peut mesurer expérimentalement 7,5 pour différentes valeurs de concentrations ini-
tiales. Selon la courbe de 7/, en fonction de [A]o obtenue :

= linéaire pour |'ordre 0,
= constant pour l'ordre 1

= hyperbolique pour I'ordre 2 (pour ce dernier cas, il est préférable de tracer 7/, en
fonction de 1/[A]o).

b) Méthode différentielle

On suit expérimentalement |'évolution de la concentration en fonction du temps, puis on calcule la

1d[A]

vitesse de réaction par v = ————. Si cette réaction posséde un ordre par rapport a A, v = k[A]P,
@

d'ou

In(v) = In(k) + In ([A]P) = In(k) + pIn([4])

Méthode différentielle ©)

On trace In(v) en fonction de In([A]). Si la courbe obtenue est linéaire : la réaction
* | possede un ordre, correspondant a la pente de la droite. L'ordonnée a I'origine In(k)
permet d'en déduire la constante de vitesse.

Cette méthode a I'avantage de donner toutes les informations en une seule courbe et une seule
expérience mais nécessite une mesure précise de la concentration en un des réactifs au cours
du temps, et un traitement informatique ensuite.

c) Méthode intégrale

Elle est utile si on vous demande de "vérifier un ordre". On mesure au cours du temps la concentration
d'un réactif A, et on cherche a vérifier I'évolution selon 'ordre. Autant I'ordre 0 est évident, car I'allure
est affine, autant il est délicat de distinguer un ordre 1 ou 2 :
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On cherche donc a tracer une courbe affine (ou linéaire) :

= pour I'ordre 1, comme [A](t) = [A]pe~?*, In([A](t)) = In([A]o) — akt : si on trace In([A](t))
en fonction du temps, on obtient une droite d’ordonnée a I'origine In([A]y) et de pente —ak;

1 1
= pour l'ordre 2, on a directement = + akt : si on trace 1/[A](t) en fonction du temps,
[AJ@) ~ [Alo
on obtient une droite d'ordonnée a |'origine 1/[A]y et de pente +ak.

Méthode intégrale @}

Apreés I'avoir justifié par |'expression temporelle de [A](¢), on trace en fonction du temps :

1
[A] si I'ordre est de 0; In([A]) si I'ordre est de 1; ] si I'ordre est de 2.

L'obtention d’une droite confirme I'ordre, et |'exploitation de la pente permet de connaitre
k.

» Cette méthode est un peu moins précise lorsque I'on ne sait pas |'ordre (s'il y en a), on ne
peut qu'émettre des hypothéses et voir si cela fonctionne.

= Sj on connait la concentration en produit et non en réactif, il faut d'abord écrire sa concen-
tration au cours du temps puis voir quoi tracer (cf. exercice ci-dessous).

Exercice
Considérons la réaction 2NO —— N, + O, et on note ¢ la concentration molaire initiale en monoxyde
d'azote. On suppose que la réaction est d'ordre 1, mais on n’a accés qu’a la concentration en dioxygéne.
Que tracer pour vérifier cette hypotheése ?

Avec I'hypothese d'ordre 1, [NOJ(t) = coe™2F = ¢y — 2x(t) donc z(t) = % (1 — e 2kt) = [0,](2).

2(0,|(t
Il convient donc de tracer en fonction du temps la grandeur In (1 — w)
o
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111.4 Conditions expérimentales particuliéres

a) Dégénérescence de I'ordre

Dans le cas ou la réaction est plus complexe, c'est-a-dire possédant au moins deux réactifs ayant
chacun a priori un ordre partiel non nul, on peut s'arranger expérimentalement pour n'étudier qu'un
seul réactif A : on choisit les concentrations telles que [A]j soit trés petite devant les autres concen-
trations (qui restent alors constantes). Alors

v=Fk[AP(@) - [B*(t) - [C]"(t) - ... 2 K[A]P(t) - [B]§ - [C]§ - .. = K ([BJ[Clo - .- )[AIP(£)  (2.8)

Comme on peut écrire v = k,p,[A]P, tout se passe comme si la réaction ne faisait intervenir qu’un
seul réactif, le réactif limitant : ces conditions initiales permettent d’en déduire I'ordre partiel
par rapport au réactif limitant. Cela fait apparaitre une constante apparente de réaction kupp, : D
et kapp s'en déduisent des méthodes précédentes.

Exercice

Préciser la forme de la vitesse de réaction dans le cas de la réaction RBr + HO™ —— ROH + Br™ si
on place un trés grand excés de soude NaOH de concentration ¢ initialement en solution. Comment
déterminer |'ordre partiel par rapport a HO™ ensuite?

v ~ kch[RBr](t)? soit une constante apparente kcl. En faisant varier ¢y et en mesurant kypp, il est
possible de trouver p (In(kapp) = In(k) + pln(cp)!). On peut aussi refaire I'expérience avec RBr en
exces.

b) Conditions initiales stoechiométriques

On peut également choisir les conditions initiales de maniére a placer tous les réactifs dans des
proportions stoechiométriques. Dans ce cas, il y a une relation simple entre les concentrations des

réactifs au cours du temps : @ = [mﬁ(t) ... et la vitesse prend une forme simple
v=k[A]P[B]9......= k[A)? {[A]q (g)q o= KAt (2.9)

On peut ainsi par les méthodes précédentes obtenir I'ordre global de la réaction.

Exercice

Pour la réaction Fe*™ + 10, +2HO™ + 3H,0 — Fe(OH); avec I'eau solvant (donc en exces), o
I'on place les réactifs dans les proportions stoechiométriques, préciser |'expression de la vitesse volumique
de réaction en fonction de [Fe®"] et des ordres partiels p, ¢, 7.

v = g [Fe2+]p+q+r

49

I11.5 Cas de la décomposition radioactive

Bien que les réactions nucléaires ne rentrent pas dans le cadre de réactions chimiques, un paralléle
peut étre fait avec la loi de vitesse d'ordre 1 étudiée précédemment. En effet, certains atomes, dits
radionucléides ne sont pas stables et se transforment en d’autres atomes en émettant certaines parti-
cules (%He pour la désintégration «, des électrons ou positons, ou une émission de rayons v, photons
de haute énergie).

Un calcul montre que I'activité d'un échantillon radioactif contenant N (t) noyaux radioactifs, A =

N
T exprimée en becquerel (Bq) suit une loi simple :

A=AN(t) (2.10)

avec A une constante. Il s'agit d'une équation différentielle du premier ordre. On peut reprendre les
résultats pour une réaction d'ordre 1 :

= Evolution exponentiellement décroissante N (t) = Nye~** avec Ny le nombre de noyaux radioac-
tifsat=0
In(2)

= Temps de demi-vie (plutét que demi-réaction) 71,5 = pouvant étre trés variable d'un

type de noyau a l'autre.

Chapitre TM2 - Evolution temporelle d'un systéme chimique
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Les applications sont nombreuses :

= en médecine, par exemple I'iode radioactif qui se fixe sur la thyroide pour observer sa taille et sa
forme

= datation isotopique (si on peut connaitre la quantité initiale de radionucléides)

= production d’énergie lorsqu’un jet de neutrons entre en collision avec des noyaux fissibles.

111.6 Influence de la température : loi d’Arrhénius

Afin d'interpréter quantitativement l'influence de la température sur la constante de vitesse d'une
réaction, on peut se baser sur |'expression établie par Arrhénius en 1889, basée sur la théorie cinétique

des gaz.
~{ Loi d’Arrhénius) N
La constante de vitesse k d'une réaction vérifie la loi :
dIn(k) E,
= 2.11
dT RT? ( )

oll E, est appelée I'énergie molaire d'activation (en J-mol~?, odg typique 100 kJ-mol~1),
R la constante des gaz parfaits et T la température (en kelvin).

* | Dans le cas ol |'énergie d'activation est indépendante de la température, la relation
précédente s'integre :

Ea
k= Ae RT (2.12)

ol A est appelé facteur préexponentiel.

- J

L'énergie d'activation est une grandeur caractéristique de la réaction chimique et ne dépend que des
conditions dans lesquelles celle-ci est mise en ceuvre.

Exercice
R Déterminer la condition sur E, telle qu'une augmentation de température implique une augmentation
de la cinétique de réaction.
Concrétement, on se demande donc a quelle condition la fonction k(T') est croissante. Attention,
I'exponentielle est une fonction croissante, mais il y a un signe — dedans. Or la fonction —1/x est
croissante, donc e~1/% aussi. Par conséquent il faut que E, > 0.

Cela permet aussi d'expliquer I'intérét de la "trempe", qui va pouvoir généralement diminuer consi-
* | dérablement la constante de vitesse (de maniére d'autant plus importante que I'énergie d'activation
est élevée).
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Approche do entaire

»

Objectif : Identifier quel mécanisme permet de modéliser la réaction de saponification, en le validant
par des constatations expérimentales

,—[ Document 1 - Saponification des esters} N

La réaction de saponification est I'hydrolyse basique des esters, cette réaction permet la synthese des
savons. Le savon, produit domestique utilisé depuis des milliers d’années est a |'origine un mélange de
graisse animale fondue et de cendres. En 1823, Eugene Chevreul, chimiste francais, découvre que les
triesters présents dans les corps gras, réagissent avec la soude (base jouant le r6le des cendres) pour
former le savon.

r—( Document 2 - Le mécanisme réactionnel) N
Un mécanisme réactionnel modélise le déroulement d'une transformation chimique a I'échelle moléculaire.
Il décrit les étapes successives de ruptures et de formations de liaisons au sein des entités qui interviennent
dans le processus. Les formations de liaisons peuvent s'expliquer par I'attraction électrostatique qui
existe entre un site donneur d’électrons et un site accepteur d'électrons. La fleche courbe représente le
mouvement du doublet d’électrons : elle part du site donneur et pointe vers le site accepteur. Le site
donneur est la partie de I'entité qui fournit le doublet d'électrons. Le site accepteur est la partie de
I'entité qui capte le doublet d'électrons.

+0 :~ -3
H,c——Cl| — —
-O [ Il__CHB I_ll
I1] Accepteur
Donneur

L’ion iodure porteur d’une charge négative (site donneur) interagit (fleche courbe) avec I'atome de carbone
(site accepteur) porteur d’une charge partielle positive

Un mécanisme réactionnel est un ensemble d'étapes élémentaires. Chaque acte ou étape élémentaire
suit la loi de Van't Hoff et les ordres partiels par rapport aux réactifs correspondent aux coefficients
stoechiométriques des réactifs. On appelle molécularité d'une réaction élémentaire le nombre d’entités
participant en tant que réactifs a cette réaction. Elle dépasse rarement trois.

Enfin, lorsqu’une réaction chimique est décrite par un mécanisme réactionnel, chaque étape élémentaire
peut étre décrite d'un point de vue cinétique. Bien souvent, on observe que I'une des étapes est celle qui
gouverne la cinétique globale de la réaction chimique, car elle est la plus lente. On parle alors d’'étape
cinétiquement déterminante.

,—[ Document 3 - Tracage isotopique} N
En 1934, Polanyi et Szabo, chimistes hongrois, publient un article dans lequel ils décrivent I'une des
premieres expériences de marquage isotopique. Cette technique consiste a remplacer, dans un des réactifs,
un atome ou un groupe d'atomes par des isotopes de maniére a pouvoir les utiliser comme « traceurs ».
A la fin de la transformation, la position des traceurs dans une chaine carbonée est repérée grace a des
techniques de spectroscopie comme la résonance magnétique nucléaire (RMN) par exemple.

- J

On peut envisager trois mécanismes réactionnels pour interpréter la réaction de saponification. Les deux premiers
font intervenir une coupure dite acyle CH;CO-O, la derniére une coupure dite alkyle O-R. Pour chacun de ces
mécanismes, on supposera que la premiere étape est I'étape cinétiquement déterminante.
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Mécanisme 1 :

N\ HaC
HsC ~ O e_
\os
://\
HaC o HaC i\
3 ~—
\" © |

+ lo—H EE——
oy
N\ \O/
AN \C)
HaC b H/\_ HaC o, N
\o/ \o/
Mécanisme 2 :
R
2N\ —
HsC o 0
3 \R ® |
+ [0—H e =
HsC I
\o/ \
@lol "
R
—
1© o)
Hs;C ~<
— H —
HaC I\ - > + ©Jo—rR
e Igl H \O/
. N\
HsC O\\H HiC oo B
\”/ . @I§_R + H R
o/ \Os
Mécanisme 3 :
©
Z\ AN
HsC Q/\R HaC °% ®
—»
+ RO
o/ \O/

® _ N
o

1. L’équation-bilan de la réaction commune a ces trois mécanismes s'obtient en ajoutant les différentes étapes
pour chaque mécanisme. Ecrire cette équation-bilan.

2. Recopier et compléter le deuxieme mécanisme en représentant les fleches modélisant le déplacement des
doublets électroniques.

Plusieurs constatations expérimentales sont faites :

= |'utilisation de 8 OH™ conduit a retrouver I'oxygéne marqué (**0) dans I'anion éthanoate et non dans I'alcool ;

» |'ordre global de la réaction est de 2 (1 pour I'ester, et 1 pour la base)

3. En se servant des documents et en argumentant de maniére préciser, justifier que seul un des trois mécanismes
proposés satisfait aux constatations expérimentales.
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2.1 Décomposition de I'ion peroxodisulfate

Les ions peroxodisulfate 82082_ sont instables en solution car ils oxydent lentement I'eau en dioxygene. Pour
étudier la cinétique de la réaction de décomposition, on suit I'évolution de sa concentration au cours du temps (en
pratique on le dose a différents instants, comme la réaction est lente). On obtient le tableau ci-dessous :

t(s) 0 | 50 | 100 | 150 | 200 | 250
15,05°" | (mmol-L~1) | 10.0 | 7.80 | 6.05 | 4.72 | 3.68 | 2.86

1. Ecrire I'équation de la réaction associée, sachant que I'on forme des ions sulfate SO42_
2. Montrer que ces résultats sont compatibles avec une cinétique d'ordre 1.

3. Déterminer la valeur de la constante de vitesse ici. De quels paramétres physiques dépend-elle ?
2.2  Dismutation des ions hypochlorite

En solution aqueuse, les ions hypochlorite C/O™ peuvent se dismuter selon la réaction totale :

CEO —> C€O3 (aq) + = Cf(aq) (213)

La vitesse de réaction suit une loi cinétique de second ordre, dont la constante de vitesse est notée k.
1. Donner I'équation horaire de la concentration en ions hypochlorite. Préciser I'unité de k.
2. On provoque cette réaction dans une solution contenant initialement des ions hypochlorite a la concentration

¢o = 0,10mol-L™1. A T = 343K, la constante de vitesse de la solution est k¥ = 3,1-1073 USI.Au bout de
combien de temps, noté t3g aura-t-on obtenu la disparition de 30% des ions hypochlorite a cette température ?

3. L'énergie d'activation de cette réaction au voisinage des températures considérées ici est £, = 47 kJ-mol~*.
Quel serait, 3 T/ = 363 K, le temps t4, pour obtenir le méme taux d'avancement de 30% a partir de la méme
solution initiale ?

On précise R = 8,31 J-K~-mol™.

d[CrO]
dt
1 - 1
[CO™](t)  [CLO~](0)

1. La vitesse de réaction vérifie v = k[CLO™]? = — dont la résolution conduit, aprés séparation des variables,

a:

+ kt (2.14)

1
L'unité de k est telle que [kt] = {7_} donc k s'exprime en L-mol*-s71.
[CLO™]
2. On réalise la méme démonstration que pour le temps de demi-réaction :
1 1 3
C(t30) = 0,700() e — 4+ k}t;o Stz =—F = 1,4'1035 (215)

0 7000 co Teok

E,
3. On utilise la loi d'Arrhénius : k = Ae RT . On ne connait pas le facteur pré-exponentiel, mais on connait k£ pour une
certaine température. En notant &’ la constante de vitesse pour la température 7", il vient :

_Ea E<1 1)
' RT' B\
Fo_Ade B0 \T" T) _ 54

2 E,
Ae RT

(2.16)

D’'oll thy = tgog ~ 5,610%s.

2.3 Méthode des temps de demi-réaction

On considére la réaction de décomposition du dioxyde d'azote NOs en monoxyde d'azote et en dioxygéne.
Plusieurs expériences, menées a 30 °C, permettent de déterminer les temps de demi-réaction :
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[NO,]| (mmol-L~1) | 480 | 190 | 120 | 81 | 64
7172 (min) 20 | 50| 80 |12 15

1. Proposer une hypothése quant a I'ordre de la réaction.

2. La vérifier et obtenir la valeur de la constante de vitesse associée a cette réaction.

1. On constate que le temps de demi-réaction augmente lorsque la concentration en réactif diminue, on peut donc supposer
qu'il s'agit d’une réaction d'ordre 2.

2. On peut montrer qu'avec NOy —— %NQ + Oy, le temps de demi-réaction s'écrit :

1

KNOgJo” (2.17)

Ti/2 =

Il faut donc tracer [NO,]o en fonction de —— : si on obtient une droite, I'ordre 2 est vérifié, et la pente vaut k. D’apres
T1/2

le graphique ci-dessous, le modéle est donc validé, et la pente vaut k& = 0,959 L-mol™'-min—.

T T T T T

0.5 d

0.3 .

0.2 |

INO,Jo (mol-L 1)

O | | | | |
0 0.1 0.2 0.3 0.4 0.5

1/71/2 (min~1)

2.4  Substitution nucléophile
On étudie la réaction suivante :
CH;CH,C¢ + HO™ — CH,;CH,OH + C¢~

selon deux protocoles :
- Expérience 1 [CH;CH,C/] = 0,01 mol-L™" et [HO™] = 1,00 mol-L ™}

¢ (min) 0o [10]20]30] 40
[CH,CH,C/] (mmol-L?) [10] 5 [25]12] 06

- Expérience 2 [CH;CH,C/] = 0,01 mol-L™" et [HO™] = 0,50 mol-L ™}

t (min) 0| 10 |20 | 30 | 40
[CH;CH,C/] (mmol-L71) [ 10 |71 | 5 | 35|25

1. A I'aide d'une hypothése simple, et en ne prenant en compte que |'expérience 1, déterminer |'ordre partiel par
rapport a CH,;CH,C/.

2. Calculer la constante de vitesse, que I'on exprimera en fonction de la concentration en ions hydroxydes.
3. En déduire I'ordre partiel par rapport a I'ion hydroxyde, lorsqu’on prend en compte également |'expérience 2.

4. Quel est I'ordre global de la réaction ?

16 Lycée Livet — PTSI2 — E. Van Brackel



2.5

Conductimétrie d’une saponification

On étudie la cinétique par suivi conductimétrique de la saponification suivante :

CH;CO,C,Hg + HO™ — CH5CO,™ + C,H;OH

On mélange alors 3 t = 0 une solution de 50 mL de soude a ¢ = 4,0102mol-L™ 3 une solution de 50 mL
d'éthanoate d'éthyle de méme concentration. On mesure alors la conductivité pendant un long moment :

t (min) 0 1 2 5 10 | 15 | 20 | 25 00
o (mS-m~1) | 498 | 455 | 423 | 360 | 305 | 277 | 259 | 246 | 0o = 182

Justifier que I'on puisse utiliser ici cette technique pour le suivi cinétique de cette réaction

. Exprimer la vitesse de réaction en introduisant les ordres partiels.

Déterminer I'évolution de la concentration en ions hydroxydes en fonction du temps dans I'hypothése d'une
réaction d’'ordre global égal a 2.

Exprimer [HO™] en fonction de ¢y, 09, 0 et 0 OU ces trois quantités sont respectivement la conductivité
at=0,atetat = oo. Indication : on exprimera d'abord la conductivité dans ces trois cas, a I'aide d’un
tableau d’'avancement.

Vérifier la validité de I'hypothése de I'ordre global 2 puis déterminer k.

6. Comment pourrait-on faire pour obtenir I'ordre partiel par rapport a I'un des deux réactifs ?

Cinétique en phase gazeuse

Soit la réaction A —— B d’ordre 1 par rapport a A. Etablir le lien entre le temps de demi-réaction et temps
de 3/4 de réaction.

On étudie la réaction de synthése du phosgéne COCY, selon la réaction CO(y) + Cly () — COCYLy (4. On
réalise deux expériences au cours desquelles on mesure la pression partielle du phosgéne au cours du temps. NB : les
pressions sont mesurées en millimétre de mercure, il n'est pas nécessaire de connaitre la conversion avec le pascal.

» Expérience 1 : Py, (t = 0) = 400 mmHg, et Poo(t = 0) = 4 mmHg

t (min) 0345 ] 69 | 138 |
Pcocg2 (mmHg) 0 2,0 3,0 3,75 4,0

Expérience 2 : Pcy, (t = 0) = 800 mmHg, et Pco(t = 0) = 4mmHg

t (min) 043|186 | 173 | oc©
P(jocz2 (mmHg) 0 2,0 3,0 3,75 4,0

Montrer que les résultats expérimentaux sont en accord avec une vitesse de réaction de la forme v =
k[CO]*[Cl,]b. Déterminer a et b.

. Déterminer la constante de vitesse.

Chapitre TM2 - Evolution temporelle d'un systéme chimique
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2.7 Mécanisme réactionnel
On étudie la vitesse de la réaction suivante :
3+ 24 2+ 3+
Colaq) + Fefaq) — Cofaq) + Fe(ag)

Pour ce faire, on mélange a 25°C des volumes égaux de solutions de Cot et Fe2+, la concentration initiale de
chaque espece une fois le mélangé effectué est [Co®"], = [F62+]0 = 5.10"*mol-L™L. On suit en fonction du temps
la variation de la concentration en ions fer (I1) et obtenons les résultats suivants :

t (s) 20 | 40 | 60 | 80 | 100 | 120
10* [Fe*"| (mol-L=!) | 2,78 | 1,92 | 1,47 | 1,19 | 1,00 | 0,86

1. Montrer que ces résultats sont en accord avec une réaction d’ordres partiels égaux a 1.

2. Déterminer la valeur de la constante de vitesse k.

La méme expérience est réalisée a différents pH, et |I'on s'apercoit que la constante k dépend en fait de I'acidité
du milieu. Les résultats sont les suivants :

[H*] mol-L" [ 1,00 080]067]050]040][030]025
k(Lmol*s') | 60 | 80 | 90 [ 115 | 138 | 175 | 208

3. Montrer que k varie selon une loi du type k = o + . Indication : se demander quel tracé est judicieux

B
[H7]

pour réaliser une régression linéaire.

Pour justifier la variation de k, on propose un modeéle oli deux mécanismes interviennent simultanément :

= mécanisme (a) : Co>" 4 Fe?™ —— Co?" + Fe* avec une constante de vitesse k; et ordre 1 pour chaque
réactif;
» mécanisme (b) :
- Co*t + H,0 — CoOH?*" + H™ rapide, de constante d'équilibre K ;
— CoOH?*" + Fe?t —— Fe3* 4+ CoOH™ de constante de vitesse ks et d’ordre 1 pour chaque réactif;

— CoOH™ + H — Co*' + H,O de constante de vitesse k3 et d'ordre 1 pour chaque réactif.

4. Exprimer la vitesse d’apparition des ions Fe3™ 3 partir des deux mécanismes.

5. Montrer que le modeéle proposé rend bien compte des résultats expérimentaux.

1. Attention, la question est un peu mal posée : on peut en fait vérifier, d'aprés les conditions initiales stoechiométriques,
I'ordre global de la réaction : on peut donc vérifier qu'il est de 2. En effet, écrivons la vitesse de réaction, sachant que
[Co®](t) = [Fe*](1) :

v = k[Co*T|P[Fe* ]9 = k[Fe*T)PHd (2.18)
. o L 1 1 i,
Donc si on suppose que p + g = 2, apres intégration il vient que 3T = o + kL. On trace alors l'inverse de
[Fe2F](8) — [Fe?]o
la concentration en fonction du temps, et si on obtient une droite, c’est alors bien une réaction d’ordre global égal a 2,

1
e~ 19% 802

et la pente sera k. C'est bien confirmé d'aprés le graphique ci-dessus, on trouve |'équation

apres régression linéaire.
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. Ainsi la constante de temps vaut k = 80,2 L-min~t.s71.
. Si on trace k en fonction de la variable z = ﬁ on est sensé trouver une droite affine d'équation k = o+ [Sx. Clest

bien le cas, o« = 47,7L-mol t.s7t et § =17,55 1.

. A partir du premier mécanisme, on a donc v, = ki[Co®T|[Fe®T]. A partir du second, on retranscrit les différentes

informations, sachant que la somme des trois réactions conduit bien a I'équation-bilan :

[CoOH?*][H ]
[Co*T]c?
n'intervient pas d'un point de vue cinétique;

= vy = ko [CoOH*T|[Fe®T];

= V3 = k‘3[COOH+][H+}.

= |a constante d’équilibre s'écrit : K = , on suppose qu'a chaque instant I'équilibre est vérifié, cela

Maintenant qu'en faisons-nous ? Pour connaitre la vitesse d'apparition des ions Fe*" | il suffit d’additionner les vitesses
associées aux différentes réactions ol c'est le produit :

_ d[Fe’]
T de

= k1[Co®t][Fe* ] + k2 (

=1 + vg = k1[Co*T][Fe® ] + k2[CoOHT][Fe®T) (2.19)
K[HT][Co®T]

o

> [Fe®t] = k[Co®t][FeT) (2.20)

Kko

en posant k = k1 + ——.
c
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