Cinétique chimique
Rappels



1 - Cinétique chimique en phase homogene
Concepts fondamentaux - Rappels

aA + bB - mM + nN

Une réaction chimique peut-2tre le résultat d'une réaction élémentaire qui se fait
en une seule étape. Cependant, le plus souvent c'est le résultat d'une suite de
réactions élémentaires. Il est en fait plus fréquent de démontrer qu'une réaction
se réalise a travers une série d'étapes élémentaires dont la somme devient une
réaction globale (ou complexe).



1 - Cinétique chimique en phase homogene
Concepts fondamentaux - Rappels

aA + bB - mM + nN

dn dn dn dn
Degré davancement = - P2 - A _ B

& & 7 #
Vitesse de réaction v, = %' vp = % RS % . Vg = %

s > ¥B T Y . V=
mol.s1 dt e e e
Vitesse spécifigue 1 drg A[A]
(systéme fermé d volume constant) Vu = -7 = — 4
mol.H. s
Représentation graphigue [A] = AP
Au temps 7, vitesse = pente de la courbe
L d[A]

Loi de vitesse Vo= - Tk [A]ﬂ’[E]J'E [MI]# .

K: constante de vitesse, #(/)
a, B : ordres partiels par rapport aux réactifs A et B
n = o+ : ordre global de la réaction

Cette loi de vitesse est purement phénoménologique et doit €tre établie expérimentalement



1 - Cinétique chimique en phase homogene
Concepts fondamentaux - Rappels

aA + bB - mM + nN

Ordres simples de réaction

Ordre 1,0 Koxp
réaction
0 a/(2k..,) [x]/t en mol.l1.s!
)
1 0,693/ k4., en s
Ln ‘%
2 1/(kepad) | f en mol-1./.s1
i
A /41«-»
2
1 Bla-x S B}
(a-b)L“afb-x; o (e =) Kexp |

3 3/(2kexpa2 ) en mol2.F.s! ! e



1 - Cinétique chimique en phase homogene
Concepts fondamentaux - Rappels

aA + bB - mM + nN

d[A
Parametres influants Wy = - % =k fi([&].[E]..... T, P, ..etc.)

Influence de la température Equation d' ARRHENIUS (1889)

e ) ke = Ae /AT
\ E, est |'énergie dactivation de la réaction
A est le facteur pré exponentiel o
LT (K) _ Nobel Chimie

Ener gie —— 1903

£,= barriere de potentiel qui s'oppose
a I'avancement de la réaction

En général, 40 < £,< 400 kJ-mol!

Produits

Temps

diagramme des coordonnées de la réaction



1 - Cinétique chimique en phase homogene
Mécanismes réactionnels de réactions complexes

Etablissement d'un mécanisme réactionnel

= établir la succession des réactions ou étapes élémentaires d'un mécanisme global
* réaliser une série d'expériences,
- établir explicitement la formulation mathématique de la vitesse
» interpréter les résultats

Méethodes physigues de mesure de la vitesse réactionnelle

- variation de pression
- titrages acide-base
- variations de viscosité, de densité, de volume, de masse,..
* variations de conductivité thermique, ...
- variations de spectres infrarouge, ultraviolet, Raman, de RM.N., R.S.E., ...
- variations d'indice de réfraction, de pouvoir rotatoire,...
- chromatographies en phase gazeuse, liquide, sur couche mince,...
- spectrométries de masse (électronique, ions positifs, négatifs,...)
* variations de propriétés électriques (conductibilité, constante diélectrique,...).

Types de mécanismes réactionnels
* réactions compétitives
- réactions réversibles
- réactions successives
- réactions en chdine



1 - Cinétique chimique en phase homogene
Mécanismes réactionnels de réactions complexes

7 . Sy 0y e NOZ
Reactions competitives
Ky
NO, - 93%
NO,

+ 3HNO, NO,
7%
réactions 2" ordre, azb
@:(kl +k,)(a—x)(b-x) AN: a=3 mmoles; 6H=1mmole
7‘1/2 =20 mn
(kl +k2)t — 2,303 log a(b —x) k1+/(2 = 0.0127 mmol-1.l.mn-!
—a b(a — x)

k, = 0.0127x0.93 = 0.0118 mmol-1.l.mn-!
k, = 0.0127x0.07 = 0.0009 mmol-!.l.mn-!
Les produits sont obtenus en proportion de leur k;



1 - Cinétique chimique en phase homogene
Mécanismes réactionnels de réactions complexes

Réactions réversibles : a I'éguilibre et inverses

k
1
Hy+ I, =—=— 2HI
k.
bodx
vitesse de disparition des réactifs: ——=¢f;, [H2 ][12]
(sens direct de la réaction) dt
vitesse d'apparition des réactifs : dx —k 1[[-[[]2
(sens inverse de la réaction) dt B
2
équilibr‘e cinétique : ky = [H[]
koo 1m,]n]
équilibr'e thermodynamique : K- [HI]2

(Van't Hoff, loi action de masse)

(]
kl

M1 _ g | expression cinétique de la constante d'équilibre thermo
k_, valable si ordres partiels = coefficients stoechiométriques




1 - Cinétique chimique en phase homogene

Mécanismes réactionnels de réactions complexes

Réactions successives -
_COOR K, COO-
R, * Ho- R
COOR' COOR'
d[4] i COO- COO-
— ? = l-r_l [4] [ﬂ]:.:xe' i Ri + HO- k2 R/
COOR' ~COO-
dB] _ _ kya ki f
g = F[A] - lg[E] B] = oy (=== "1
d[c
& =R (c)=a-[4)-[2]
Etat quasi-stationnaire : k, >> k, [ ‘ (]

B = intermédiaire réactionnel de
concentration stationnaire d[B]

. , =0 [A]
= La formation de C dépend de dit

* R'OH

* R'OH

la vitesse de formation de B - Temps

A — B est I'étape déterminante,
/e. 'étape la plus lente impose sa vitesse a I'ensemble réactionnel




1 - Cinétique chimique en phase homogene
Mécanismes réactionnels de réactions complexes

Réactions en chaine

H,

loi expérimentale de vitesse :

mécanisme :
ky
BI"2 + M
k2
H, + Br.—
ks
Br, + H—>=
K,
HBr + H——*
k

2Br. + M—=

Combustions, polymérisations, photochimie

2Br.

H.
Br.
Br.

Br,

HBr
HBr
HZ
M

+ Br,——— 2 HBr

_ k[Hg] [Brg] /2

1 + K'Y=

ruptu:y

112 Br,

[HEf]
[Bra]

1/2 Br.
N /"ﬁ\
amorcage / /
+ HBr
@/‘
s LRy

d[HEt]
it

\

propagation

-~ m



2 - Théories des vitesses de réaction
Théorie des collisions

aA + bB - mM + nN

Une évidence -
la transformation chimigue (rupture et formation de liaisons)
ne peut avoir lieu gque si les molécules se rencontrent

La démarche intellectuelle :
Calculer le nombre de collisions se produisant entre 2 espéces
par udt et udv et comparer au nombre de molécules transformées

La théorie :
Les espéces sont assimilées d des sphéres indéformables
Elles sont indépendantes les unes des autres
L ‘énergie cinétigue des espéces entrant en collision doit étre
suffisante pour passer la barriére dénergie



2 - Théories des vitesses de réaction

Théorie des collisions
Vitesse ou fréquence de collisions physiques -

s n BT
Zap = (da + dp)? 7. A1 [B]
H Ila Mg

e Hu =
. . Ma + I
vitesse relative moyenne de f B
molécules dans un gaz

-~

kl
Comparaison avec la réalité : H,+ I, —— 2HI

k

-1

A 667K, Z,p = 0.11 1019[HTI]? cm3/(molécule.seconde)

Voo = 2.6 104[HI]? } 1/ 4.102 collision efficace |
exp = =

anthalpy

Collisions efficaces (Arrhénius) :

Seules les collisions mettant en jeu une énergie cinétique
supérieure a la barriere de potentiel de la réaction sont
efficaces.

La probabilité d'une telle collision est donnée par le [l
terme de Boltzmann : number of \

vitesse de réaction < vitesse de collision x e &/RT



2 - Théories des vitesses de réaction

Théorie des collisions
Collisions efficaces (Hinshe/wood) :

Il faut que la collision se fasse a la bonne extrémité
des molécules : facteur stérique P

Nobel Chimie

vitesse de réaction < vitesse de collision x e £</RT x P 1956
g ‘B » D » ¢« D
| > s
collision efficace collision inefficace
Justification de la loi d'Arrhénius
sET _ Théorie
i =E:m (da + dB)2 'IIGII—NLL ¢ Eﬂi[ﬁ] [E] U
A | V= £(T)
k= AeB/RT 5 4=£(T%)

Limitations de la théorie des collisions :
pas de modélisation de P : limité aux modeles des sphéres rigides
valable pour les réactions bimoléculaires uniquement
valable en phase gazeuse uniquement



2 - Théories des vitesses de réaction
Théorie des collisions

Réactions pseudo monomoléculaires (Lindemann, 1923) :

aA - mM + mMN sans collision et spontanée ?

A doit étre énergisée - rayonnement (UV, radioctivité)
» collision avec une autre molécule A : apporte E, !

A+ A > A* + A étape dactivation bimoléculaire 12 =k1[A]2
A* + A 5> A + A ¢étape de désactivation (k) v, =k_1[A][A *]

* 5 B + C étape de transformation monomoléculaire v, =k, [A *]

2
Etat quasi-stationnaire pour A* : — d[A *] =0=v,—v,—v, = [A *] — k, [A]
dt k_[A]+k,
basse pressionde A : v, =k, [A ]2 )y k [A
3Tk
haute pression de A : v, = kljkl [A] / [A]+1

-1
pression intermédiaire de A : pas dordre



2 - Théories des vitesses de réaction
Théorie du complexe activé (ou de I'état de transition)

A+B-o>M+N

E, ne provient pas d'une collision (ordre 1 OK) mais des
interactions entre molécules A et B

?

+ les molécules sont proches, + les interactions sont fortes H. Eyr'.ing Iic. olyani

\ 1931  Nobel Chimie
Quand A et B tres proches, elles ne peuvent plus 1986

tre distinguées : formation d'un complexe AB™ d'énergie élevée

ENERGIE AB*

AR —= M+ N

* mécanisme en 2 étapes

» équilibre rapide et peu avancé

AG A+B - étape limitante : formation des
Y produits M et N

Réaction de coordination



2 - Théories des vitesses de réaction
Théorie du complexe activé (ou de I'état de transition)

Détermination du chemin réactionnel et de I'état de transition (cas simple...)

A+B-CSJ[A-B-CF—> A-B+C

Potentiol energy

A B ©
. O Ta-B
Ta-B B-C

chemin réactionnel
. de moindre énergie

Initial state,
A +BC

Completely dissociated
state, A+ B +C

C'est donc une vibration antisymétrigue
qui permet le passage par /'état de transition

Difficile a modéliser au-dela de trois atomes ! AB+C

Coordonnées de la réaction




2 - Théories des vitesses de réaction
Théorie du complexe activé (ou de I'état de transition)

A+ B-C S[[A-B-C}F > A-B+ (| V =v,|4BC"|

o asc]
- [4]Bc] = |V =v,K"[4] BC]
(thermodynamigue)

On considére que la décomposition de AB* se fait par un mouvement similaire a

une vibration interne (V,) se produisant a la coordonnée de la réaction
(thermodynamique statistique)

fABCi fABCi

oo _lBCt| N, SR kTN,
[A][BC] fA fBC hVO fA fBC
N, N, N, N,

f: : fonctions de partition relatives aux mouvements donc aux énergies (translation,

rotation, vibration et niveaux électronigues des atomes, des molécules), sans unités
AE, : variation de /énergie interne d OK (E,;, min)



2 - Théories des vitesses de réaction
Théorie du complexe activé (ou de I'état de transition)

A+B-C S[[A-B-CF > A-B+C

=

fABC¢
k,T N, -°* RT f g

V=v,K*[4]BC]

km =v,. K" =v e RT =
° "hvy Ja S h fofsc
NA NA
RT AH™  AS” _AH* _AH?
k¢=7e RT o R —ctexTxe BT =|A4e RT

Eyring

AE, pp AGT
e RT — e RT

h

= A=f(T)
= E_ = AH*

a




2 - Théories des vitesses de réaction
Théorie du complexe activé (ou de I'état de transition)

Avantages :

* Toute étape élémentaire nécessite le passage par un complexe activé

* Energie d'activation ne provient pas des collisions mais des énergies internes
de la molécule (rotations, vibrations)

* Valable pour des réactions mono, bi ou termoléculaires

* Permet le calcul de A sans introduire de facteur empirique

» Dans les cas simples, bon accord théorie-expérience

Inconvénients :

- Détermination difficile du chemin réactionnel
» Détermination difficile de la structure du complexe activé
* Les cas simples sont modélisés avec une surface d'énergie potentielle



3 - Moduler la vitesse de réaction

aA + bB - mM + nN

v, = —% = k f([AL [E], .., T. P, ...ete.)

~ variation de la température (Arrhénius)

~ variation des concentrations (théorie des collisions) :
* haute pression (phase gazeuse)
* phase condensée, homogene : solvant

~ variation de I'énergie d'activation (Arrhénius) : catalyse et inhibition



3 - Moduler la vitesse de réaction
Influence de la fempérature

Théorie des collisions :
T augmente les mouvements browniens, donc la probabilité des collisions

s RET - BxRT
= RN LR A][B
V =Pmids + dp) HHME [A] [E]

Théorie du complexe activé

AS*T  AH®
Vz%e ke R TA|B]



3 - Moduler la vitesse de réaction
Influence du solvant

Théories cinétiques s'appliquent aux réactions en phase gazeuse

Phase condensée = complications |

Phase gazeuse, P std : molécules isolées

Phase condensée : densité 1000x + grande
distance intermoléculaire 10x + petite

Solvant : géne les collisions ou la formation du complexe activé (effet cage)
Molécules et/ou ions : interactions + importantes selon le solvant

Paramétres du solvant : constante diélectrique, force ionique, viscosité

| Traitement cinétique de I'influence du solvant
Traitement thermodynamique (stabilisation des intermédiaires réactionnels par

solvatation) pas pris en compte



3 - Moduler la vitesse de réaction
Influence du solvant

C,HsI + N(C,Hs5); — [N(CHg),Ir T

Solvant

Hexane
Benzene
Chlorobenzéne
Acétone
nitrobenzéne

| Effet sur les espéces ioniques

Solvant

Gaz

ccl,

Benzéne

CS,

Acide acétique
Ethanol

1,88
2,27
5,63
20,7
34,8

2.24
2.27
2.64
6.15
24.2

k (relatif) a 100 °C

1
80
332
530
2766

k (dm3-mol-!-s-1)
6.2 106

16.0 106

10.0 106

7.010°¢

22.0 106

20.0 106



3 - Moduler la vitesse de réaction
Influence du solvant - réactions entre espéces ioniques

Constante diélectrique €,

Energie d'activation E, = travail nécessaire pour amener deux ions de charge
Za et Zb jusqu'a la distance d,, critique (collision ou formation du complexe activé)

dans le milieu de constante diélectrique €.

Zazbez]\f}l x . distance entre a et b

2
dy Z 7,8 N
W=E, :_J' <257 DA gy =
® 4dxe,€ x Arme,e d ,
*N
Zazbe A

kexp = Aet/RT = In kexp =cte—

4re,d, RTe,

€. N =k, “siz,z mémes charges

r exp

= Koo 7 Si 24, 2, Charges opposées

! Valable en milieu dilué



3 - Moduler la vitesse de réaction
Influence du solvant - réactions entre espéces ioniques

Force ionique I

En milieu concentré, la force ionique (/nfluence des ions entre eux) n'est plus négligeable :
On utilise les activités au lieu des concentrations :

d; =Y Debye-Hiickel In V= —().SZZ.2 \/7 coeff. activité

I = Z Cz 12 /2 force fonigue
complexe activé
: _ kT o Vs
k,T V=—-K*~*>c.c,
V = h ab*
h ab*
_ 7/a7/b
= Ink, =cte+In——=
K*— Aope _ _Vap<Cap Y oo
Qally  VaCal b Ink, =cte+z Zbﬁ
p a
[/ = Koo 7 Si 24, 2, m@mes charges
= K,y ¥ Si 24, 2, charges opposées




3 - Moduler la vitesse de réaction
Influence du solvant - réactions entre ion/molécule dipolaire

Constante diélectrique €.

Energie d'activation E, = travail nécessaire pour rapprocher les deux espéces
Pb : dipdle approche de I'ion avec un angle variable

N ,z,eu, cos®

W=F = +
i 472.80 gr (dab )2 B }7/
cosO=1 * A
Ink,, = cte— Nz, e;u ) /
4re,(d ) RTs, ;

€.\ = kexp N si z, > O (cation)

r
= Koxp 7 Si 2, < 0 (anion)

Force ionique I Théorie de Debye-Hiickel étendue : 2" terme négligeable

a; =7 ln%:_QZiz\/?"‘bil

ZG: O = lnkexp = Cte+(ba +bb _bab)l [ 7= kexp 7




3 - Moduler la vitesse de réaction
Influence du solvant - viscosité et effet de cage

Diffusion des réactifs Formation dune cage Collision dans lacage  Réaction dans lacage  Séparation des produits  Sortie de cage des produits
kg, by
k-D >> kr' : forte Ea Vo= l{—D [A] [B] = E:D ky [&] [B]

k 5 << k. : faible E_ ou solutions visqueuses (k_y faible)  v=k [A][B]

Vitesse contrélée par la formation de AB, donc limitée par la vitesse de diffusion
des réactifs dans la solution (eau : 109-1010 M-151) T
8RT Dﬂ = 5

Smoluchowsky kD — 47Z'NA (rA 4 vy )(DA + DB) - BT 7y
" e g 377 Stockes-Einstein

rayons part. coeff. diffusion



3 - Moduler la vitesse de réaction
Energie d'activation - Catalyse

Kkt = Aet/RT

systéme non catalysé

Energie

e [ E,
‘nombre de

particules

ENErgis
El:l
réactifs [ AR
produits

systéme catalysé

Energie
plus de particules réagissent
(Einterne > barriére potentiel)

el _,--“’/ Eu
nambre de

particules

ENETgiE modifica'l'ion du
chemin réactionnel

produits

« catalyseur »



4 - Catalyse et catalyseurs
Comment le catalyseur modifie le chemin réactionnel

* Formation de liaisons avec le(s) réactif(s) (réduction I'énergie nécessaire a la réaction)
* Rapprochement des réactifs (orientation correcte = grande réduction de l'entropie)

Le catalyseur induit un changement du mécanisme réactionnel
° E

La réaction se fait par étapes dans le cycle catalytique
E, (étape catalytique) << E, (réaction non catalysée)




4 - Catalyse et catalyseurs
Nature du catalyseur

catalyseur E,/ kJ.mol-!
aucun 73
iodure I- 54 base inorganique —
surface Pt 46 métal — hétérogene .
sel Felll 40 complexe métal de transition — homogene
catalase 4 enzyme —

homogeéne : réactifs et catalyseur sont dans la méme phase, généralement liquide

hétérogéne : réactifs et catalyseur sont dans des phases différentes :
catalyseur solide
réactifs gazeux, liquides ou en solutions



exemples

avantages

désavantages

4 - Catalyse et catalyseurs
Homogeéne vs hétérogene

homogéne

acides et bases
complexes MdT
enzymes (biocatalyse)

bon contact réactifs/catalyseur :
+ efficace, + sélectif,
conditions + douces

R&D + simple et + rapide

séparation difficile (distillation)

T° distillation peut détruire le cat.

hétérogene

MdT

oxydes MdT

zéolithes

ammoniums } transfert de
éthers-couronne] phase

facilité de séparation et recyclage
au catalyseur

-----

exposée du catalyseur

Pour augmenter la surface, les
métaux sont vaporisés sur des
supports robustes et peu couteux



