Chapitre II : Lois simples des vitesses de réactions chimiques

II-a Facteurs de la cinétique :
 
II-a-1 Généralités :
La vitesse d’évolution d’un système chimique dépend d’abord de sa nature, mais la température, les concentrations des réactifs, leur état physique ont aussi un grand rôle. 
La vitesse d’évolution d’un système chimique croît Avec: 
·  la température ; 
·  la concentration en réactifs (lorsque ceux-ci sont dissous ou gazeux) ; 
· la surface des réactifs (lorsque ceux-ci sont solide). 
· La présence de substances autre que les réactifs (catalyseurs)
· L’éclairement (la lumière)

II-a-2 Définition : 
Un facteur cinétique est une grandeur qui modifie la durée nécessaire pour atteindre l’état final d’un système chimique. 
Plusieurs facteurs cinétiques peuvent être envisagés comme la température, pression, concentrations des réactifs, nature du milieu, catalyse… 

II-a-2-1 Température : 
En général la vitesse de formation d’un corps augmente avec la température. 
En effet, lorsque la température s’élève, la vitesse d’agitation moyenne des réactifs croit. Le nombre de chocs efficaces ne peut qu’augmenter.

II-a-2-2 Concentration : 
La vitesse de formation d’un produit augmente si l’on fait croître la concentration des réactifs. En effet, lorsque la concentration initiale de l’un au moins des réactifs augmente, la probabilité de chocs efficaces entre ces réactifs ne peut qu’augmenter.

II-a-2-3 Catalyseur : 
Un catalyseur est un corps qui favorise une réaction et qu’on retrouve intégralement en fin de réaction, bien qu’il ait participé. Certaines réactions ne peuvent pas avoir sans catalyseur. Un corps qui ralentit une réaction est un inhibiteur.

II-b- Influence de la concentration - Ordre de réaction :
 
II-b-1 Notion d’ordre : 
Soit la réaction : [image: ]
La vitesse  de la réaction est donnée par la variation des concentrations de A, B, C ou D en fonction du temps :


On trouve expérimentalement que la vitesse dépend de la concentration des réactifs selon la loi de vitesse :         

α : ordre partiel par rapport à A ;   β : ordre partiel par rapport à B ; 
α +β: ordre total ou global de la réaction. 
k: constante de vitesse ; dépend de la température ; 
L’unité de k dépend de l’ordre global de la réaction.

II-b-2 Constante de vitesse : 
C’est la loi d’Arrhenius qui nous donne une expression de la constante de vitesse (k) de la réaction sous la forme :     

A : Facteur préexponentiel  (facteur de fréquence); 
Ea : Energie d’activation en J/mol ; 
R : Constante du gaz parfait ;  T : Température en K.

Cette expression de k permet de comprendre la notion d’efficacité d’un choc entre molécules. On appelle chocs efficace ; les chocs entre molécules qui produisent effectivement une réaction, c’est-à-dire qui permettent de basculer de l’état réactif à l’état produit. Dans le choc inefficace, les molécules repartent après le choc sans aucune modification chimique.
Au cours de choc, les molécules doivent posséder une vitesse, donc une énergie cinétique (puisque  ) suffisante pour dépasser la barrière énergétique qui permettra de basculer de l’état réactif vers l’état produit. Cette énergie est due à l’agitation thermique des molécules. 
k a pour dimension celle du rapport :
   

k dépend de l’ordre global de la réaction chimique n.
[image: ]

II-b-3 Molécularité : 
On appelle molécularité le nombre d’entités moléculaires (molécules, ions, radicaux) qui participent à une réaction élémentaire.
Pour une réaction élémentaire, l’ordre de la réaction est égal à sa molécularité.

II-b-4 Réaction élémentaire et mécanisme réactionnel 
· Le mécanisme d’une réaction chimique est la séquence des étapes, à l’échelle moléculaire, menant des réactifs aux produits. Certaines réactions ne nécessitent qu’une seule collision. D’autre nécessitent plusieurs et produisent des intermédiaires composés formés au cours d’une étape et consommés dans une étape subséquente.

· Une réaction élémentaire : réaction se déroulant en une seule étape
Les ordres de réaction sont égaux aux coefficients stœchiométriques (règle de VAN’T HOff), ce qui n’est généralement pas le cas d’une réaction qui se fait en plusieurs étapes.
aA  +  bB    produits		

Exp :    La formation du méthanol à partir du chlorométhane 
[image: ]
Résulte simplement de la collision entre une molécule de chlorométhane et d’un ion OH- : la réaction est dite élémentaire

· Les réactions complexes : sont des réactions composées de plusieurs réactions élémentaires s’effectuent successivement ou simultanément.
Exp :              2 HI   +   H2O2      I2     +   2H2O
Etape 1:	HI       +  H2O2     IOH  +  H2O
Etape 2:	HI      +  IOH        I2      +   H2O

IOH est un intermédiaire réactionnel, il n’apparait pas dans le bilan global de la réaction.

II-b-4-1 Type des réactions élémentaires : 
Les diverses réactions élémentaires se classent suivant leur molécularité, c’est-à-dire suivant le nombre de particules qui entrent en collision. On distingue les réactions : 
· monomoléculaires (molécularité 1) ; 
· dimoléculaires (molécularité 2) ; 
· trimoléculaires (molécularité 3) 

A- Monomoléculaires  (moins fréquente)
On observe ce type de réactions dans les décompositions (dissociations) et les transpositions :
[image: ]
Exemples : 
- Dissociation : [image: ]
- transposition : [image: ]

b-Dimoléculaires : (plus fréquente)
[image: ]
Exemples :
[image: ]

c-Trimoléculaires :
Ces processus sont très rares, car la probabilité pour qu’en un point trois particules se rencontrent est faible.
[image: ]
Exemples :
[image: ]

II-c- Influence de la température-Energie d’activation : 
Au niveau microscopique, une transformation chimique résulte des chocs efficaces (énergie suffisante pour rompre les liaisons chimiques) entre réactifs. Mais certains chocs sont sans conséquence chimique. L’augmentation de la température se traduit au niveau microscopique par l’augmentation de l’agitation moléculaire. Il y a donc une augmentation de l’énergie cinétique des réactifs. Les chocs sont plus énergétiques et surtout plus fréquents.

II-c-1 Loi d’Arrhenius : 
En 1889, le chimiste Arrhénius met en évidence la relation mathématique reliant k et la température. Cette relation a pour modèle : [image: ]
Ea est l’´energie d’activation ( l’´energie minimale que doivent fournir les réactifs pour déclencher la réaction) en J.mol−1.
En intégrant cette expression par rapport à T (en supposant que Ea est indépendant de T), on obtient deux autres expressions de la loi d’Arrhenius.
[image: ]   A est appelé facteur pré-exponentiel d’Arrhenius
[image: ]
Figure. Détermination de l’énergie d’activation.

Connaissant k à deux températures, on peut accéder à l’énergie d’activation d’une réaction
[image: ]

II-c-2 Signification de l’énergie d’activation : 
Pour que cette loi s'applique, il faut que les espèces rentrent en collision pour atteindre une énergie minimum nécessaire à la réaction. Ce phénomène est décrit sous le nom de théorie des collisions (pour les gaz) ou de théorie du complexe activé des réactions en phase gazeuse ou liquide. Selon cette théorie, une réaction ne se produit que si les réactifs acquièrent suffisamment d'énergie, peut-être grâce aux molécules de solvant, pour former un complexe activé et franchir la barrière d'énergie.

Du diagramme ci-dessous, il résulte une différence d’énergie entre les molécules qui réagissent et le complexe activé. Cette quantité représente l’énergie d’activation c’est-à-dire l’énergie nécessaire pour amener les réactifs dans un nouvel état, celui de complexe activé, qui permet la rupture des liaisons existantes et la formation de nouvelles liaisons, pour conduire aux produits.
[image: ]
Figure. Barrière énergétique à franchir lors d’une réaction chimique

Soit la réaction [image: ]

Pendant la collision, il y a passage par un intermédiaire hybride dit complexe activé et noté (A…..R)* soit: 
Etat initial : A + R 
Etat activé: (A…..R)* 
Etat final : B + P 

Il faut donc que la collision entre A et R produise une énergie suffisante pour que les liaisons puissent se rompre et que d'autres liaisons puissent se former. C'est cette énergie minimum nécessaire que l'on appelle l'énergie d'activation Ea.

Série des exercices

Exercice1 :

Soit la transformation suivante : Ester + base   Sel + alcool. On dose la base restante en solution, et on trouve ceci :
	Temps (S)
	0
	150
	300
	450
	600
	750

	[Base] mole/l
	10-2
	7,7 . 10-3
	6,25 .10-3
	5,25.10-3
	4,55.10-3
	4,1.10-3



1) Tracez la courbe donnante [Base] en fonction du (Temps) 
2) Déterminez la vitesse moyenne entre les instants t=150 s et t= 450 s 
3) Calculez la vitesse instantanée à t=600 s.

Exercice2 :

Soit la réaction suivante : 2NO + 2H2                 2H2O + N2 

1) Exprimez les vitesses de formation des produits, de disparition des réactifs et la vitesse de réaction. 
2) On met H2 en excès devant NO : La réaction admet un ordre égal à « 2 ». 
On met NO en excès devant H2 : La réaction admet un ordre égal à « 1 ». 
· Quel est l’ordre global de la réaction ? Quelle est sa molécularité ? La réaction est-elle élémentaire ? 
· Exprimez la vitesse de cette réaction en fonction des concentrations des 2 réactifs. 
3) Ecrivez le mécanisme de cette réaction en sachant que : 
- la réaction se déroule en deux étapes. 
- il se forme du peroxyde d’hydrogène H2O2 comme intermédiaire. 

Exercice3 :

a) La constante de vitesse de la réaction     2 N2O5(g) →4 NO2(g) + O2(g)    double quand on passe de 22,50°C à 27,47°C. Déterminer l’énergie d’activation de la réaction. 

b) Une réaction à une énergie d'activation de 70 kJ. Quelle est la valeur du rapport des vitesses à 40°C et 60°C? 
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