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Chapitre 11 : Loi de vitesse
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|- Ordred'uneréaction

1- Définition del’ordre
Laréaction admet un ordre si la vitesse se met souslaforme:

VgIobaIe=k(T)[|]] [Ri]

avec aj ordre partiel par rapport au réactif Rj
a =% di ordreglobal
|

et k(T) constante de réaction qui ne dépend que de la température
L’ ordre d’ une réaction est une grandeur expérimentale qui n’arien avoir avec les coefficients
stoschiométriques des réactifs ou des produits.

Remarque:
Il existe des réactions qui n‘'admettent pas d'ordre :

H2 + Bro-> 2 HBr

[H2][Bra] Y2
pic BT
[Br2]

Cette réaction admet un ordre initial 3/2 mais pas d'ordre courant.

avec V=k

2- Loi d’Arrhénius
La constante de réaction k(T) suit une loi semi-expérimentale, laloi d’ Arrhénius:
Ea
k(T) = Alexpa—=
(T) P e
avec A facteur préexponentiel de fréquence de chocs
et Eg énergie d activation

L’ énergie d' activation est mesurée en J.mol™* avec R = 8,314 J.K™*.mol ™.
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L’unité de k dépend de |’ ordre de laréaction. Ainsi pour un ordre de 1, la constante de vitesse est
N . -1
homogene al’inverse d’ un temps alors que pour un ordre de 2, la constante de vitesse est mol ~.L

par unité de temps. Le facteur de fréquence de chocs A ala méme unité que k.

Cette loi se vérifie expérimentalement en effectue des mesures de k a différentes températures.

3- Déermination del’ordre: Casd’un seul réactif
a- Méthodeintégrale:
Cette méthode est intéressante lorsgu’ on ne dispose que d’un nombre réduit de mesures de

concentrations en fonction du temps (déterminées par dosage chimique). On fait une

hypothése sur la valeur de I'ordre de laréaction a; on integre |’ équation différentielle :

LR Ry

UR dt

d[F;] = VR K(T)dt
soit en regroupant les variables : [R] (1)

roura = lnBWH_ UR K(T)E

Ontraceaors: InB—H(t)

olRlo O
Si I’ordre est de 1, alors on obtient une fonction affine. La mesure de la pente permet de
déterminer la valeur de k. S on n’obtient pas de fonction affine, on peut conclure que si
I’ ordre existe, il doit étre différent de 1.

Pour a # 1, I’ équation différentielle (1) sintégreen :

SCRTENE

- - -a 4
1-a R]la [R]Olo(D

11 oy

Ontracedors: H[ ]1 0| H

Si I’ordre est de a, alors on obtient une fonction affine. La mesure de la pente permet de
déterminer lavaleur de k. Si on n’ obtient pas de fonction affine, on peut conclure que si

|’ordre existe, il doit étre différent de a.
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De maniére générale, on détermine la fonction F([A]) dont la représentation en fonction du
temps est linéaire. On trace la courbe grace aux valeurs expérimentales : I’ hypothése sur

I’ordre est vérifiée s la courbe obtenue est une droite.

Remarque : une variante de cette méthode consiste a calculer k en faisant | hypothese que la réaction
aun ordre donné. Il faut alors vérifier que la valeurs trouvées pour k sont indépendantes du temps, aux
incertitudes d’ expérience pres.
b- Méthode différentielle:
Cette méthode est intéressante lorsqu'on a, contrairement a la méthode intégrale, un
maximum de mesures de concentration en fonction du temps (obtenues par une méthode
physique par exemple). On détermine alors la vitesse de réaction a différentes instant en
mesurant la pente ramenée de la tangente ala courbe [R] ().
On trace aors In(v) en fonction de In([R]). On obtient une droite de pente a et |’ ordonnée a

I’ origine permet de déterminer k(T).

4- Détermination del’ordre: Casgénéral
a- Utilisation de mélanges stoschiométriques :
* Le mélange initia des réactifs R et Ry est stochiométrique si les concentrations
initides [R1] 5 et [R2] sont telles que::

[Ri]p _ [R2]o
vl L2

R R
et atout instant [Ull]t - [R2]

L2

* Rapportons dans |’ expression générale de lavitesse :

o Bl - R gralP - %ﬁm(ﬂ[ﬂm}“%

dt

e La vitesse de la réaction est la méme que celle d une réaction d ordre (a+f3) par
rapport a Ry et de constante de vitesse apparente: kapp = E%%B R(T). On se

rameéne ainsi au cas ou la vitesse ne dépend de la concentration que d’ un seul réactif.
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b- Dégénérescencedel’ordre:
*  Supposons que le réactif Ro soit en exceés par rapport au réactif R1; R constitue le
réactif limitant de la réaction qui s arréte quand R est entiérement consomme. La

concentration en Ro peut étre considérée comme constante :

1 [;11 = K(TYIR1]® fR2]® = kapp(T)iR1]®

avec kapp(T) = k(T)[ﬂRZ]OB

On seramene ainsi au cas ou la vitesse ne dépend de la concentration que d’ un seul
réactif. L’ordre global de la réaction n'est pas (a+f) mais a : on dit qu'il y a
dégénérescence de I'ordre par rapport au réactif en exces. La concentration du
réactif en exces intervient sur la vitesse de laréaction par I'intermediaire de kapp- En
utilisant un exces de tous les réactifs sauf un, il est ainsi possible d’ étudier la vitesse
de la réaction en fonction de la concentration du seul réactif limitant. On peut aors

déterminer | ordre partiel par rapport a ce réactif.

c- Méthode des temps de demi-réaction : un seul réactif

On appelle temps de demi-réaction, le temps au bout duquel il ne reste que la moitié de la
quantité initiale en réactif. Ces temps de demi-réaction se détermine aisement a partir de
I’ expression de la concentration d’ un réactif en fonction du temps (voir méthode intégrale).
Pour un ordre de 1, le temps de demi-réaction est indépendant de la concentration initiale et
vaut :

In2

2T TR K(T)

le coefficient staechiomeétrique algébrique du réactif étant négatif

Pour un ordre différent de 1, le temps de demi-réaction dépend de la concentration

initiale et vaut :
1 - 2071
T1/2 = — ( ) R —
UR K(T)Ma - 1) [R]o° 1
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L’ éude de ce temps de demi-réaction en fonction de la concentration initiale en réactif

permet de déterminer I’ordre de la réaction (on linéarise le temps de demi-réaction en

fonction de la concentration initiale).

I1- M écanisme r éactionnel

1- Cinétique formelle
L’ objet de la cinétique formelle est d’ exprimer la concentration en réactif ou en intermédiaire de

réaction en fonction du temps (pour des réactions admettant des ordres simples).
a- Casdesréactionsparallelesd ordre 1
Il sagit d'un cas trés fréguent en chimie organique ou des différentes réactions sont en
compétition

Ky Kz

A T~ B et A = C

On obtient le systeme d’ équation différentielle suivant :

Wl - el - ke
dB] _
at k1[JA]
dc] _
e dt kaflA]

Cesystéme s'integreen :
[A] = alexp[-(k1+k2)0]

_ ki _ _
[B] = KL+ koL f1 - exp[-(k1+k2)d}
k2[@&
Cl = ——==-[01 - exp|-(k1+k2)d
I C et Sl S CAIL
Claude ANIES 0 EduKlub S.A.
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On aains atout instant :

Bl _ k1
[Cl; k2
Le produit qui se forme préférentiellement est donc le produit qui se forme le plus

rapidement !

b- Casdesréactionsinversables:
C’ est un probleme fréquent en chimie car la plupart des réactions sont inversables (équilibre).
C est le casdel’isomérisation d’ un alcéne (Z) en (E), de laréaction d’ estérification par

exemple.

K

Lorsque lesréactions (1) et (-1) ont chacune un ordre de 1, on obtient I’ équation différentielle
suivante :

M:

i -k1A] + k-1 g

Si I’on part initialement du seul réactif A en concentration initiale a, on établit le bilan de

matiére suivant atout instant :

[A] +[B] = a
On obtient ainsi I’ équation différentielle :
d[ﬁ‘] = —(k1 + k-1)JA] + k-1[2

Cette équation s'integreen :

Al = —2&  dk1exp[-(k1+k-1)d] + k-
(Al =y Hkatexp[— (ke + k-1)0] 1
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On adonc que:

[A]oo — alk—1

ki+k-1
On trouve de méme
_ alki
[Bl., = k1+k-1
On en déduit que:
[B]OO — kl —_ o
Al ~ ke - KM

avec K°(T) constante thermodynamique d' équilibre

c- Casdesréactionssuccessivesd ordre 1 :

C’est un cas intéressant qui va permettre de démontrer I' A.E.Q.S (voir ci-apres).
Ky ko

A ——= B — ™ C
On obtient |e systeme d’ équations différentielles suivant :

Y

dt
Bl - - ks
I - o

En supposant que seul A est introduit initialement en concentration a, on obtient apres
résolution :
[A] = atexp(-kid])

kila
Bl =
[] k2 —k1

Hexp(-k10) - exp(-k2 1}

[q = a[@l N k1lexp(-k2 @) — k2 [exp(—k10d)
k2 -k1

Lorsque I’ étape 2 devient tres rapide devant |’ étape 1 (' est-a-dire k1 << k2), on aalors:

@:

[B] négligeable devant cette de A et C et it

0
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2- Approximations des Etats Quasi-Stationnaire (A.E.Q.S.) applicable a des
intermédiaires deréaction
Un intermédiaire de réaction est une espece
e Qui ninterviennent pas dans les équations-bilans ;
» dont laréactivité est trés grande ¢ est-a-dire la somme des vitesses de formation de
I’intermédiaire de réaction est égale ala somme des vitesses de consommation ;
» formée au cours d’ étapes lentes et consommeées au cours d’ étapes rapides.
L’A.E.Q.S appliquée aux intermédiaires de réaction conduit aux résultats suivants :
* la concentration en intermédiaires de réaction est faible devant celles des
réactifs/produits ;
* leur vitesse globale de formation est négligeable a partir d’un certain temps, appelé

temps d’induction (proche de I’instant initial, ou il y a apparition de ces especes).

3- Lol deVan't Hoff

L’ ordre d’ un processus €lémentaire est égal ala molécularité du processus, c est-a-dire le nombre
de molécule engagée dans le processus (¢a découl e de la théorie des collisisons). Ainsi un processus
unimoléculaire est d ordre 1, un processus bimoléculaire est d’ ordre 2 et un processus trimoléculaire

d ordre 3. Les ordres partiels sont forcément entiers.

Exemple : Décomposition du pentaoxyde de diazote N,Os
kq

N205 N02 + N03

k'y
NO, + NOz- _XK2_ NO° + 0O, + NO,
NO~ + N,O5 _K3 _ 3NO,

v1 =k1[N205]
v1=k1[NO2] [NO3]
v2 =k2 [INO2][[NO3]
v3 =k3[N205][INJ
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4- Mécanismesréactionnels

Un mécanisme réactionnel est une suite de processus (acte élémentaire) qui ont lieu al’ échelle de
lamolécule. L’ ordre d’ un processus élémentaire est égal ala molécularité (nombre de molécules

entrant en jeu dans le processus élémentaire). Ce résultat provient de lathéorie des collisions.

Les processus les plus fréquents sont les processus bimoléculaires (choc entre deux réactifs dans
lathéorie des collisions). Les processus trimol éculaires sont rares car la probabilité de rencontre
de 3 molécules simultanément est trés faible. On rencontre enfin des processus unimoléculaire.
Pour interpréter dans le cadre de lathéorie des collisions de tels processus, on considére qu’un
partenaire de chocs (réactifs, produits, solvant ou paroi du réacteur) entre en collision avec la
molécule intervenant dans le processus unimoléculaire. Au cours du choc, cette derniére est
transformée alors que le partenaire de choc a simplement cédé une partie de son énergie . Il est

chimiquement retrouvé inchangé a la suite de ce processus.

On distingue de grands types de mécanisme : les mécanismes pas stade (fréguent en chimie

organique) et les mécanismes en chaine.

a- Meécanisme par stades ou en séquence ouverte:
Dans un mécanisme par stades, |e passage des réactifs aux produits de laréaction alieu grace
a une succession de processus élémentaires renversables ou non, se déroulant toujours dansle

méme ordre:

N2Os

NO, + NO3- _K2 _ NO° + 0O, + NO,
NO- + N,O5 _K3 _ 3NO,

A noter lerble de NO2 dans |e processus 2 qui est simplement un partenaire de chocs.
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b- Mécanismesen chaine (ou en séquence fermée).

Dans un mécanisme en chaine, e passage des réactifs aux produits de la réaction alieu gréce
a une succession de processus élémentaires renversables ou non, dont certains peuvent se

répéter indépendamment du premier processus :

Cl, + O3 — ClO" + ClO,

+

Clo, + O3 —> ClOg3 (o))

ClOs + 03 " ClOo, + 20,

ClO3 + ClOg —4> Cl, + 30,
Les étapes de propagation sont les étapes 2 et 3, I'étape 1 est I’ éape d'initiation alors que
I” étape 4 est une étape de terminaison.
A partir du mécanisme réactionnel postulé, on est capable de retrouver une loi de vitesse.
Cdle-ci se détermine en appliquant aux intermédiaires de réaction I’ A.E.Q.S.. On obtient des
relations entre les vitesses des différents processus. Aprés simplification de la vitesse de
réaction exprimée a partir d’une ou plusieurs vitesse de processus élémentaires, on exprime
cette vitesse a partir des concentrations, sachant que pour un processus él émentaire I’ ordre est
égal alamolécularité... Lorsque laloi de vitesse expérimentae et celle déterminée a partir du
mécanisme sont identiques, on peut conclure que le mécanisme a de fortes chances de

représenter ce qui se passe al’ échelle moléculaire.
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