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Introduction
Le mot thermodynamique est un mot composé qui tient son origine de la terminologie
grecque a travers les deux constituants, thermo qui signifie chaleur et dunamus qui signifie
puissance. C’est une science qui traite les relations entre les phénomenes calorifiques et
mécaniques, elle est nait a la fin du 17°™ siécle. A cette époque L’essentiel était est de
construire des machines indispensables a I’industrie naissante. La Thermodynamique est
souvent présentée comme la science de 1’énergie, puisqu’elle permet la description des
¢changes entre les diverses formes d’énergies et en premier lieu 1’échange d’énergie sous
forme de chaleur en puissance mécanique. Mais ses champs d’interventions dépassent ce
cadre énergétique pour s’¢largir de plus en plus jusqu’a acquérir le statut de discipline qui
parcours tout I’'univers du savoir a travers son second principe et I’entropie qui en découle.
On peut décrire la thermodynamique de deux maniéres ou selon deux approches différents
v" Une approche globale
On s’intéresse aux propriétés de la matiére de la manicre ou le systéme a 1’échelle globale
ou macroscopique, alors les propriétés sont décrites par des variables d’état macroscopiques
(P, V, T, m, ...). C’est dans ces conditions que I’on parle de I’aspect macroscopique
v Une approche microscopique
On s’intéresse aux propriétés de la matiere a 1’échelle microscopique ou atomique en
utilisant comme variables les grandeurs cinétiques individuelles des molécules ou des
atomes (Pi, Vi, Ej, ...)
Selon que I’on considere 1’un ou 1’autre de ces deux approches, on distingue alors entre la
thermodynamique classique ou statique.
a. Thermodynamique classique
Le comportement de la matiére ou des systemes est expliqué en fonction de leurs variations
d’énergie et d’entropie. Elle décrit seulement les états initiaux et finaux des systémes en
évolution et dresse le bilan énergétique du systeme. Le chemin suivi par la transformation
du systéme peut étre important (la notion de réversibilit¢ ou d’irréversibilité des
transformations).
b. Thermodynamique statique
Elle cherche a expliquer 1’origine des variables macroscopiques (P, T) et des notions de
chaleurs, de travail et ’entropie en les reliant directement au mécanisme de 1’agitation
moléculaire, ainsi que leur signification. On distingue également les notions de température,

de pression et de chaleur.

)
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Comme tout spécialiste, le thermodynamicien utilise des termes auxquels il donne un sens
tres précis. Il est important de bien assimiler le sens de chacun d’entre eux afin d’appréhender
au mieux les lois de la thermodynamique. Nous utiliserons souvent les mots suivants :
systéeme, milieu extérieur, variable et fonctions d’états, transformation, isotherme, isobare et

isochore, etc. L’objectif de ce rappel est de bien définir ces notions fondamentales.

1 - Systéeme thermodynamique
C'est une portion de l'univers que I'on isole par la pensée du reste de I'univers que I'on appelle
alors milieu extérieur (dans notre cas le milieu extérieur est I'environnement).
Exemple : quand on effectue une réaction chimigque dans un tube a essais, le tube a essai et
son contenu constituent le systéme, le reste de l'univers est le milieu extérieur

a. Systéme ouvert
On a un systeme ouvert s'il peut y avoir échange de matiére et d'énergie entre le systeme et
le milieu extérieur (Figure.l).
Exemple : La flamme dont une capsule contenant quelques gouttes d'essence auxquelles on
a mis le feu ; dans ce cas, le systétme (la capsule et son contenu) fournit de I'énergie
calorifique au milieu extérieur dont la température au voisinage de la capsule séléve et
envoie également de la matiere dans le milieu extérieur (les produits de combustion gazeux
ne restent pas dans la capsule).

b. Systéme fermé
Si ce systéme n'échange que de I'énergie avec le milieu extérieur, sous la forme de chaleur
ou de travail (Figure.1).
Exemple : Un tube a essai hermétiqguement clos dans lequel se produit une réaction qui
dégage de la chaleur. Du fait de la faible épaisseur des parois du tube, il y aura échange de
chaleur du systéme vers le milieu extérieur (Ia encore, la température du milieu extérieur va
s'élever au moins au voisinage du tube a essais). En revanche, le tube étant fermé, il ne pourra
pas y avoir de passage de matiere du systeme vers le milieu extérieur (ni dans l'autre sens
bien entendu).

c. Systéme isolé
S'il n'y a aucun échange avec le milieu extérieur (Figure.l1).
Exemple : Un calorimetre idéal qui est un systéme isolé ; un calorimetre est en effet une
bouteille thermos (qui empéche les échanges de chaleur avec le milieu extérieur)

soigneusement fermée par un bouchon (qui empéche les échanges de matiere).
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QOuvert Fermé

lsolé

Figure.l.1 : Different systeme thermodynamique
(https://marchenry.org/2014/05/08/thermodynamique/)

2 — Variable d'état

Les Variables d'état permettent de définir 1’état d’un systéme a 1’échelle macroscopique
exemple la pression, la température, le volume et la masse. De nombreuses variables sont
reliées entre elles ce qui induit de nouvelles variables d’état telle que le nombre de mole (n),
la concentration et la fraction molaire (x;)...

Remarque : Deux systémes identiques s'ils possedent les mémes variables d'états.

- Variables extensive et intensive

Les variables extensives peuvent étre additionnée (masse, volume, nombre de mole),
contrairement aux variables intensives.

Exemple : Si I’on rassemble dans le méme récipient 1 litre d’eau a 20°C avec un autre litre
d’eau a 20°C, on obtient bien 2 litres d’eau (le volume est donc une variable extensive) mais
la température ne sera pas égale a 40 °C mais elle reste 20°C. La température est une variable

intensive.

3 - Fonctions d'états
Ce sont des fonctions qui ont pour variables des variables d’état. Elles ont la particularité de
ne dépendre uniquement de 1’état initial et de I’état final quel que soit le chemin utilisé. Elles

sont extensives.

4 - Transformation
a) Transformation isotherme

Une transformation est dite isotherme lorsqu'elle se déroule & une température (T) constante.
b) Transformation isobare

Une transformation est dite isobare lorsqu'elle se déroule a une pression (P) constante.

)


https://marchenry.org/2014/05/08/thermodynamique/
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c) Transformation isochore
Une transformation est dite isochore lorsqu'elle se déroule a un volume (V) constant.

d) Transformation adiabatique
Une transformation est dite adiabatique si elle est effectuée sans qu‘aucun transfert thermique
n'intervienne entre le systeme étudié et le milieu extérieur (Q = 0 avec Q est la chaleur

échangé).

5 - Diagramme (P, V) de Clapeyron

Les états du gaz peuvent étre représentés dans le diagramme de Clapeyron, qui est une
représentation ou on indique la pression P d'un systéeme thermodynamique en fonction de
son volume massique (en physique), ou de son volume molaire(en chimie) pour suivre
I'tvolution d'une transformation. Il n'est possible de tracer ce diagramme que pour les
transformations quasi statique (lorsque la pression est définie).

P4

c

D

>
‘JJI' ‘Jj v

Figure.l1.1 : Diagramme (P, V) de Clapeyron
(https://fr.wikipedia.org/wiki/Diagramme_de_Clapeyron)

a) Transformation isochore
Supposant qu’on a un état initial (T1, P1, V1) et un état final (T2, P2, V2)
Vi=V,=cte = dv=0
OnadU=6Q+56W comme OW=0
dU=6Q > AU=Q12=nCvAT=nCv(T2-Ty
AU=nCyv (T2-Th).
b) Transformation isobare
Supposant qu’on a un état initial (T1, P1, V1) et un état final (T2, P2, V2)
Pir=P,=cte = dP=0
OnadU=6Q+38W comme o6W=-PdV



https://fr.wikipedia.org/wiki/Pression
https://fr.wikipedia.org/wiki/Thermodynamique
https://fr.wikipedia.org/wiki/Volume_massique
https://fr.wikipedia.org/wiki/Physique
https://fr.wikipedia.org/wiki/Volume_molaire
https://fr.wikipedia.org/wiki/Chimie
https://fr.wikipedia.org/wiki/Diagramme
https://fr.wikipedia.org/wiki/Transformation_quasi_statique
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W= [ -PdV = W=-PAV=-P(V2-Vi)
Et/8Q = Qp

AU=Qp-P (V2-V1) Qpr=AH=nCp (T2-T))
¢) Transformation isotherme
Supposant qu’on a un état initial (T1, P1, V1) et un état final (T2, P2, V2)
Ti=T, =>dT=0

dU=nCvdT = AU=nCy(T2-T1)=0
dU=86Q+3W=0 = 06Q=-0W=-PdV

_ _ _ (VanRT _ VadV
[6W=-[PdV = AW=Wiz=- [P2-dV=-nRT [>T
_ Vi_ V2
=-nRT][ln V]Vz_ -nRTIn v,
Comme Wi, 2 =-Q 1,2 0n peut trouver :
Wi2=-nRT In 2 et Q12=nRT In 2
Vi Vi
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I. 1. Fonctions caractéristiques des systéemes ouverts

En thermodynamique, une fonction caractéristique est une fonction d'état extensive qui, a
elle seule, caractérise entierement un systeme a I'équilibre.

Les potentiels thermodynamiques couramment employés de nos jours sont des fonctions

caracteéristiques. Citons I'énergie interne U, I'entropie S, I'enthalpie libre G et I'enthalpie H.

I. 2. Notion de potentiel chimique
I. 2. 1. Expressions du potentiel chimique a I’aide de différentes fonctions d’état
v' A Tlaide de I’énergie interne U
dU=06Qv+ oW =dU=dQ-PdV = dU =Tds - PdV (1)

La relation (1) montre que U est en fonction de S et V et des quantités de matiéres n;

dU=Tds-Pdv+3;(>) o @)

on;
i7VSn;

=W & T,

D’apres la relation (2) le potentiel chimique y; est la dérivée partielle de 1’énergie interne U

On déduit :

par apport & la quantité de matiére n; de constituant i a volume, entropie et quantité de matiére
de constituant j different de i constants

_ ((’)U)

17 V,Snj i

v" A D’aide de I’enthalpie H
H=U+PV=dH=dU+d(PV)=dH=dU + PdV + Vdp = dH = dQ — PdV + PdV + Vdp

= dH=dQ+ Vdp=dH = Tds + Vdp (3)
La relation (3) montre que H est en fonction de S et P et des quantités de matieres n;
dH =Tds + Vdp + 3; (= dn
P (), @
On déduit
_ (2H
V= (aP)S,n

D’apres la relation (4) le potentiel chimique ; est la dérivée partielle de 1’enthalpie H par
rapport a la quantité de matiére n; de constituant i a pression, entropie et quantité de matiere
de constituant j different de i constantes

_ (OH)
Hi = on;

1 P,S,ni *#i



https://fr.wikipedia.org/wiki/Thermodynamique
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v' A I’aide de I’enthalpie libre G

G=H-TS donc dG=dH-TdS-SdT=dG=Tds+Vdp-TdS-SdT
dG=Vdp-SdT 5)
La relation (5) montre que G est en fonction de T et P et des quantités de matiéres n;
dG (T,P,n)=Vdp-SdT+ %;(5) dn; (6)
ng T,le #i
On déduit

v= (L) ap e 5= (%)
- aP T,Ili p © B aT P,ni

D’aprés la relation (6) le potentiel chimique p; est la dérivée partielle de I’énergie libre G
par rapport a la quantité de matiére n; de constituant i a pression, température et quantité de

matiére de constituant j différent de i constantes
_ <6G)

I. 2. 2. Expression du potentiel chimique

P,T,ni #i

On définit le potentiel chimique d'un constituant noté p;est I'enthalpie libre partielle de ce

_ <6G)
M= \on,

1 P,T,ni #i

constituant, c'est-a-dire

I. 3. Application a la réaction chimique
La fonction enthalpie libre (fonction de Gibbs) est : G=H - TS.

Le potentiel chimique est :y; = (ZTG) ce qui donne G = Y; w;n;
1 P,T,n]- #i

- Le potentiel chimique pour un gaz parfait pur
° P
u (T,P)=p°(T) + RT lnﬁ

avec p°(T) le potentiel chimique standard du gaz parfait

- Le potentiel chimique pour une phase condensée (solide ou liquide) pure
u(T,P) = p°(T)
Si on intervient le concept d’activité

*x._ P .
a =5 pour les gaz parfaits purs
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*a =1 pour les solides ou les liquides purs

- Le potentiel chimique pour un gaz parfait dans un mélange

W(T,P, xi) = p¥(T) + RTIn a; avec:a; = o5 = X0
ou;

xi et Pi sont respectivement la fraction molaire et la pression partielle du gaz i considéré.

- Cas de gaz reels

_ P p_§
aj —Yixiﬁ— Yiﬁ— po
avec fi est la fugacité (en bar) et vyi est un terme correctif sans dimension définit par le

coefficient de fugacité noté y; compris entre O et 1.

- Cas de melanges ideal de liquides
i (T,P, xi) = pf(T) + RT In q; avec : a; = x;

ou : xila fraction molaire du liquide considéré.

- Cas d’un soluté en solution diluée

(TP, xi) = p(T) + RT In a; avec : a; = <

Dans les cas de solutions peu diluées, on introduit un terme correctif y et I'activité devient

. Ci
alors : A =Y

Avec : Y est le coefficient d'activité (compris entre 0 et 1).
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I1. 1. Définition
Un équilibre chimique est une réaction au cours de laquelle aucun des réactifs ne disparait
complétement, on obtient toujours un mélange de réactifs et de produits formés. Dans cette
réaction le rendement est toujours # 100%.
Exemple : Si on mélange a une température normale du de méthanol et d’acide acétique, il
se forme du acétate de méthyle (CH3COOCHj3) et du H20O

CH3OH + CH3COOH » CH3COOCHS3s + H20
La réaction cesse d’évoluer alors qu’il reste du CH3OH et du CH3COOH. A I’état final, on
a un mélange de CH3COOCHS3, H,0, CH30H, CH3COOH.
Si on mélange a une température normale du CHzCOOCHs: et du H20, il se forme du CHzOH
etCH3COOH.

CH3COOCHSs + H20 » CH30H + CH3COOH

CH3COOCHs3 et H20 ne reagissent pas totalement. A 1’état final, on a un mélange de
CH30H, CH3COOH, CH3COOCHS3, H20.

Entre ces 4 corps, les 2 réactions peuvent se produire, ceci explique que 1’on atteint au bout

d’un moment un équilibre, quand les 2 réactions ont lieu simultanément, les vitesses des

deux réactions étant identiques, on obtient en apparence un état de non réaction.

Réaction directe

CH3OH + CHsCOOH < > CHsCOOCH: + H20
Réaction indirecte

Equilibre physique
On appelle un équilibre physique un équilibre ou les réactifs ne réagissent pas entre eux dans
ce cas n’y pas d’équilibre chimique.
Exemple : la dissolution d’iode dans le mélange eau - tétrachlorure de carbone conduit a
une distribution d’iode entre les deux solvants. Il y a eéquilibre physique. En revanche le
mélange de nitrate de potassium et de chlorure de sodium en solution aqueuse forme
1I’équilibre chimique suivant

NaCl + KNO3 » KCI + NaNOs3

A

I1. 2. Equilibres homogeénes

On appelle équilibre homogene tout mélange qui résulte en la formation d’une seule phase
solide, liquide ou gazeuse.

Soit la réaction : aA+BpB ——  yC+3dD

Ou a, B, v, 6 sont des entiers, A et B sont des réactifs, C et D sont des produits
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Il. 2. 1. Constantes thermodynamiques a I’équilibre ou d’équilibre

a.ad
AGR=AGY +RT In—* :
aja
Adp

Dans cette équation, aa est ’activité du réactif A,...

A 1’état d’équilibre, il faut que la variation d’énergie libre au cours de la réaction soit nulle

alad
AGE =0 = AGY =- RT In-%
a% af
A9
P i . al.ad
On définit la constante thermodynamique & I’équilibre: K = ——
ap aB
AGY =-RTInK
A I’équilibre. 1l faut noter que : K (réaction directe) = % (réaction inverse)

-Si AGY <0, on peut dire que la réaction est totale dans le sens direct (sens 1) (K >> 1)
-Si AGY >0, on peut dire que la réaction est totale dans le sens inverse (sens -1) (K << 1)

- Si AGY ~ 0, on peut dire que la réaction est dans son domaine d'équilibre (K ~ 1)

Il. 2. 2. Loi d’action de masse des systémes homogénes
Expression de la loi en fonction des concentrations molaire : Kc
La loi s’applique a tous les systeémes homogenes liquide ou gazeux.

_ [c]" [DP°
~ [A]“[B]P

K. : La constante d’équilibre relative aux concentrations a une T° donnée, elle n’a pas d’unité

K¢

Exemple : Calculer le K¢ sachant que 1’on a, a I’état initial 0,5 mol de glucose dans 500 ml
d’eau et a 1’état d’équilibre 8.10° mol de méthanal dans 500 ml d’eau.

CsH1206 «———— 6 H.CO

t=0 0,5 0
teq 0,5-x 6x=810°

_810° _ 5
Calcule de x = — - 1,33 10 mol

Calcule des concentrations : ces nombres de moles sont dans 500 ml (0,5 litre) et comme la

concentration est le nombre de mole dans un litre de solution donc

-5
2 = =1, ““mol I
[H,CO] = === 1,6 10"* mol I
_ 133107 _ 5 1 _ -5
= 220~ = 2,66 10 mol I ¢-a d [CaH120g]= 1 — 2,6610°%~ 1
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6
[H,co0l® _ (1,610%)
[CeH1206] 1

K= =1,67810 %

- Si K¢ > 1 signifie que 1’on retrouvera une plus grande concentration de produits que de
réactifs et que la réaction directe sera favorisée.

- Si K¢ < 1 la réaction inverse sera favorisee.

- Si K¢ égale ou voisine a 1 signifie qu’on a autant de réactifs que de produits et qu'aucune

réaction n'est favorisée.

I1. 2. 3. Expression de la loi en fonction des pressions partielles

Cette loi ne s’applique qu’aux systemes chimiques homogenes et gazeux.

Définition de pression partielle

On appelle pression partielle Pa d’un gaz A dans un mélange, la pression qu’exercerait A
s’il occupait a lui seul le volume total.

La somme des P partielles des differents gaz du mélange est égale a P totale.

La loi de Dalton

La loi de Dalton, valable rigoureusement pour un mélange idéal de gaz parfaits, relie la
pression partielle Pjet la pression totale Pror par I'intermédiaire de la fraction molaire x; du

constituant considéré dans le mélange

0
X;= , ona x;i = 1
Ntor

Ou n; est le nombre de moles d'un constituant quelconque repéré par l'indice i dans le

mélange et ntor le nombre total de moles dans le mélange.
La pression partielle du constituant i est égale au produit de sa fraction molaire par la
pression totale.

N n;
Pi = Xi Ptor ou P;= —Pror
nToT

Exemple :2 A+3B—C+2D

2 2
Nntor=2+3+1+2 doncona:x,= 3 et PA= gPTOT

Définition de Kp
Soit I’équilibre : o A+ BB ——» yC+5D
ou: A, B, C, D sont des gaz
_ PP
P pgpf

La constante d’équilibre aux pressions partielles est :

Ky est une constante définie a une température donnée. Kp n’a pas d’unité

2
PNHg

Exemple : 3H2 + N2 g&——> 2NH;3 Ky =535
Hz "Nz
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I1. 2. 4. Coefficient de dissociation
Est le rapport du nombre de mole dissociée sur le nombre de mole a 1’état initial. On le note
a. Par définition : 0 <a <1, si a =1, alors c’est une réaction totale.

nombre de mole dissociée

" nombre de mole a ’état initial

Application : CH:=COOH «———2 CH3COO + H* x =

1 mole 0,5 mole

Il. 3. Equilibre hétérogene
On appelle équilibre hétérogene tout mélange qui conduit a la formation d’un équilibre
chimique faisant intervenir au moins deux phases homogeénes.

Exemple : Le mélange carbone graphite + bioxyde de carbone gazeux forme 1’équilibre

chimique hétérogéne suivant 1 C (graphite) + CO2(q) < > 2CO(g)

I1l. 3. 1. Constantes thermodynamiques d’équilibre

Dans ces réactions on ne considére que 1’activité d’un solide pur ou d’un liquide pur est égal

a I'unité.
Exemple : ZnOgs) + Hzg) < > Zn ) + H20 (g)
a =1
K= 20 M0@ o . g 0@ Zn(s)
azn0o(s) ¥, (g) 2H; () aznocs) = 1

I1. 3. 2. Lois de déplacement d’un équilibre chimique

a) Influence de la température (loi de Van’tHoff)

Notion d’enthalpie

Au cours d’une réaction chimique, il peut y avoir des transferts de chaleurs donc une
variation d’enthalpie.

- Pour une réaction exothermique, le systeme perd de la chaleur a P constante (Qp = AH <0).
- Pour une réaction endothermique, le systéme gagne de la chaleur (Qp = AH > 0).

- Pour une réaction athermique, pas de variation de T dans le systeme (Qp = AH = 0)

Loi de Van’tHoff

Si on augmente la T, le systeme évolue dans le sens de la réaction endothermique et
réciproquement.

b) Influence des concentrations molaires

Si on augmente la [ ] molaire d’un des constituants, 1’équilibre se déplace dans le sens de la

disparition de cet élément.
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c) Influence de la pression totale

* Si on n’a pas un changement du nombre de moles gazeuses, une augmentation ou
diminution de la pression totale est sans effet.

* Une augmentation de Pioale : favorise la réaction qui se déplace du nombre de moles de
gaz décroissant (plus élevé au plus bas).

* Une diminution de Potale : favorise la réaction qui se déplace du nombre de moles de gaz
croissant (plus bas au plus élevé).

Exemple : 2NO) + Brag) «———> 2 NOBr AH >0

a) Changement de température

Si on augmente la T, le systeme évolue dans le sens direct (AH > 0). Si on diminue la T, le
systeme évolue dans le sens indirect (AH < 0).

b) Changement de la [ ]

* Si la [NO] augmente 1’équilibre se déplace vers le sens direct et si on diminue cette [ ]

I’équilibre se déplace vers le sens indirect.

I1. 3. 3. Calcul de la variance
La variance (ou degré de liberté d’un systéme) est le nombre de facteurs indépendants. Elle
est déterminée par la relation de Gibbs
v=n-r-9Q9+2
Avec : n et @ sont respectivement le nombre de constituants et le nombre de phase
r : le nombre de relation qui lie les constituants
2 : le nombre de facteurs physiques qui interviennent dans 1’équilibre (T, P)
Remarque
* Tout les gaz= 1 phase ; chaque solide= 1 phase ; chaque liquide= 1 phase
* Dans le cas ou la phase gazeuse n’intervient pas, le parameétre pression n’intervient pas

puisque les solides et les liquides sont réputés incompressibles.
v=n-r-90+1
Exemple: 2S03@) «——— 2SOz() + O2()

Dans cet équilibre on a 1 seul phase gazeuse, 3 constituants, 1 seul relation, donc
v=3-1-1+2=3  (Systeme général trivariant).
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I11. 1. Quelques Définitions

Corps pur

Un corps pur est une substance (solide, liquide ou gaz) qui n’est constituée que d’une seule
sorte de molécule. Exemples : L’eau distillée, le dioxygéne.

Gaz parfait

On appelle gaz parfait un gaz constitué des particules qui n’occupent pas d’espace (volume
nul), sans forces d'interaction intermoléculaire a I'exception les interactions qui ont lieu lors
des chocs entre ces molécules. Un gaz est considéré parfait si son état est considéré loin des
domaines de transformations de phase.

Gaz reel

Un gaz réel, en physique, qualifie un gaz qui se trouve dans une condition qui n'est plus
décrite de facon satisfaisante par le modéle du gaz parfait. La différence entre un gaz réels

et un gaz parfaits est I’attraction intermoléculaire et le volume des molécules de gaz.

I11. 2. Le corps pur sous une phase

1. 2. 1. Le gaz parfait

Loi de gaz parfait :PV=nRT

I11. 2. 1. 1. Principe zéro de la thermodynamique

Deux systemes thermodynamiques en équilibre avec un troisieme sont en équilibre entre eux.
Leur propriété commune est la temperature. Cela veut dire que pour qu’il ait transfert d’énergie,

il faut une différence de température.

I11. 2. 1. 2. Premier principe de la thermodynamique
Un principe ne se démontre pas. Il est vérifié par I'expérience.
A tout systéme est associée une fonction d'état U appelée energie interne. Au cours d'une
transformation d'un état i a un état f, la variation d'énergie interne est
AU=W+Q

Pour une transformation élémentaire (dans laquelle les états i et f trés proches) dU = 6W + 6Q
C'est le principe de conservation de I'énergie. Si le contenu d'énergie AU, d'un systéme augmente,
il faut que cette énergie soit puisée dans le milieu extérieur.

v Pour un systeme isolé
Il n'y a pas d'échange d'énergie (ni W, ni Q) avec le milieu extérieur donc dW + 6Q = 0 donc

dU = 0. L'énergie interne d'un systéme isolé se conserve (AU= 0 donc U = cte).



https://physique-chimie-college.fr/definitions-fiches-science/etat-solide/
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v Pour un systéeme fermé
En thermodynamique, un systéeme fermé peut échanger de la chaleur et du travail, mais pas de la
matiére, avec ses environnements. En revanche un systéme isolé ne peut pas échanger de chaleur,
de travail ou de la matiére avec son environnement donc

2QFWp=0 = XQ;=-XW,

v Pour un systéme ouvert

Est un systeme qui peut échanger de la chaleur, du travail et de la matiere.
dU =06 W + & Q + dUmatiere

I11. 2. 1. 3. Principe de I'état initial et de I'état final
U est une fonction d'état, elle ne dépend que de I'état initial et de I'état final et non de chemin

suivie. Cette propriété est connue sous le nom de «principe de I'état initial et de I'état final».

Figure. I111.1 : Principe de I'état initial et de I'état final
(http://pascale.et.vincent.bourges.pagesperso-orange.fr/coursthermo/chap3.htm)
AU ne dépend que des états initial et final et dU est une différentielle exacte, c.a.d. qu'on peut
évaluer AU = fl.f dU = Uy — U; en connaissant seulement les limites d'intégration.
Par contre, 8 W et 6 Q sont des différentielles inexactes.
6 W =-Pey. dV donc W = — fl.f P dV ne peut pas étre calculé en connaissant seulement les limites

d'intégration, car l'intégrale dépend de la loi de variation de P avec V.
Si I'énergie interne U (x,y,z...) est exprimée en fonction des variables X, y, z... définissant I'état

du systeme, on peut écrire dU sous la forme d'une différentielle totale exacte
ou

du = (‘;—E)y,zdx +(Z—lyj) Zdy + (6Z)X’ydz .....

(Z—S) = contribution apportée a la variation dU quand x varie.

X,

Convention de signe
AU > 0 : Le systéme recoit de 1’énergie.

AU < 0 : Le systéme cede de I’énergie.



http://fr.wikipedia.org/wiki/Thermodynamique
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I11. 2. 1. 4. Application du 1°" principe

a) Transformation a volume constant : volume des produits = volume des réactifs
C'est une transformation isochore

D’aprés le 1* principe :  dU = 8W + 8 Qv = - Pext. dV + 6 Qv

SiV=cte,dv=0 et dUu=6 Qv = AU=Qv

La variation d'énergie interne d'un systéme chimique est égale a la quantité de chaleur

échangée a volume constant.

du = (‘;—‘Tj)V dT + (g—E)T dv

(Z—LTJ)V= Cv = capacité calorifique molaire a V ct, en J .K~.mol *

avect. dU=Cyv.dT et AU=[Cv.dT
Si Cy est indépendant de T sur l'intervalle AT alors
AU=Qv =Cv AT
Convention de signe
Qv > 0 : réaction endothermique.
Qv < 0 : réaction exothermique.
Qv =0 : réaction athermique.
b) transformation a pression constant
C'est une transformation isobare. La chaleur échangée a pression constante est Qp
* Enthalpie
Une autre fonction d'état est définie par lI'enthalpie: H=U + PV
P = Pression du systéme = Pint
U est une fonction d’état ;P, V sont des variables d'état; H est une fonction d'état.
dH=dU+d (PV)=8 W +8 Q + Pint. dV + V dPint = - Pext.dV + 8 Q + Pint. dV + V d Pint
Pour un systeme a P cte (d P = 0) et en équilibre mécanique avec le milieu extérieur (Pext = Pint)
dH=35 Qr et AH=Qp
La variation d'enthalpie d'un systéme chimique est égale a la quantité de chaleur échangée a

pression constante. Q p ne dépend que de 1’état initial et de 1’état final.

I11. 2. 1. 5. Thermochimie
La thermochimie est la partie de la chimie qui étudie les phénomenes thermiques accompagnant
les réactions chimiques. Certaines réactions peuvent dégager de la chaleur, on dit qu'elles sont

exothermiques. En revanche, celles qui en absorbent, sont endothermiques.

o
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A) Chaleur d’une réaction
AH=AU+APYV) donc Q=Qv+A((PV)
- Si les produits et les réactifs sont dans un état liquide ou solide ona A V = 0 donc
AH=AU

Exemple : Few) + Cu? a) ——» Fe?*(aq) + Cug)

- Si les produits et les réactifs sont dans un état gazeux et T = cte

ona: APV)=ANRT)=RTAN

Donc : AH=AU+RTAnRN ou Qpr=Qv+RTAnR
Exemple

Na@) +202(q) — > 2NO2(g

A0 =Y Noroguits~ 2 Dreactifs- = 2 —2—1=-1 AH=AU-RT

H20 )+ CO () ———» H2 )+ CO2(g)
An= 2 1'1produits'2 Dreactifs+ = 2-2=0 AH=AU

B) Loi de HESS (Détermination de I’enthalpie d’une réaction)
L'enthalpie est une fonction d'état et donc sa variation ne dépend que de I'état final et de I'état initial,
au cours d'une transformation. L'enthalpie de réaction d'une réaction chimique est égale a la somme
des enthalpies de formation des produits (état final), diminuée de la somme des enthalpies de
formation des réactifs (état initial), en tenant compte de la steechiométrie de la réaction.
CoHa04 () + 72 O2(q) —> 2CO2(g) + H20 ()
L’enthalpie molaire standard de formation d’un corps simple est nulle = A ht° (O2,9) =0
AHr° = 2 Aht® CO2g) + Ah?H20(1) — Ahs® CoH204(s)
Si on a des transformations intermédiaires I’enthalpie de la réaction est ¢gale a la somme des
enthalpies des réactions intermédiaires.
A H°
Etat initial > Etat final
AH°1 N 2 AH%

Etat intermédiaire
AH® = AH®1 + AH,

I11. 2. 1. 6. Deuxiéme principe de la thermodynamique
Enoncé 1 : Un systeme isolé qui a évolué ne peut plus revenir & son état initial.

Exemple : un corps chaud + un corps froid nous donne deux corps a la méme température.
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* La fonction entropie

C'est une fonction d'état qui caractérise le degré d'organisation d'un systeme.
- Le rapport — (ou Q est la quantité de chaleur échangée par un systeme a la température T)

correspond, en thermodynamique, a la variation d'une fonction d’état qu'il a appelée entropie (S)
dont l'unité est le joule par kelvin (J / K)

Q=TxS donc 0Q=Tds = ds=8TQ
Enonceé 2 : Selon le deuxiéme principe de la thermodynamique, I’entropie d’un systéme isolé ne
peut pas diminuer. Elle augmente lors d’une transformation irréversible ou elle reste constante si la
transformation est réversible donc la création de I'entropie (6;S) n'est jamais négative.
- Elle est positif (5;S > 0) si la transformation est irréversible.
- Elle est nul (3;S = 0) si la transformation est réversible.

ds = Stinal — Sinitial = 8,S + 8;S

.S : Entropie échangé du systeme avec l'extérieur et  §;S : Entropie crée par systeme.
Exemples

- Fusion de la Glace

HOs — » HO AHf = 6019.2 J mol*? Ts=273 K
L'entropie & la fusion : AS = ATI?Z % =22 jmol 'K!
- Vaporisation de I'eau
HO y——— H20 (g AHyap = 107.4 J mol ¢ Tvap=373 K
% 107 4

L'entropie a la vaporisation : AS = =0.29 j.mol !

Ty 373
— Variation d'entropie d'un composé sans changement d’état

1molede CO avec: T1=100K |, T,=200K , Cp=29.26Jmol 'K i=_Cte.

dS=—8Q‘;3Ver donc AS = leanp tparce quen =1lona AS = C sz ar_

= Cpln
T1

AS = 29.26 In=2=20.28 Jmol 1K !
I11. 2. 1. 7. Evaluation des entropies absolues
A) Troisieme principe de la thermodynamique
Le troisieme principe de la thermodynamique, appelé aussi principe de Nernst, énonce que :

L'entropie d'un cristal parfait a zéro absolue (0 k) est nulle.

TdeV“ donc Syp= [ T 9rever

AS= fTTZOdSZ Sp-Sy comme Sy=0 donc AS= [ ) o
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B) Calcul d'entropie
Tableau. I111.1 : Tableau récapitulatif de Calcul d’entropie

Transformation AU AH AS
-8Q_p dV_ v
du=5Q+5W dH=0 =" =PmnRy
Isotherme (T = cte) V, P,
AU=0 AH=0 AS=nRIn—=nR In—
1 P,
- %Q _ 4T
dU=nC,dT dH =n CpdT 6= =nCv
Isochore (V = cte) T
AU=nCy(T2—-T1) |AH=nCp(T2-Ty) AS:nCVIHT—2
1
-8Q _ 4T
dU=nC,dT dH=nCpdT ds=" =nCey
Isobare (P = cte) T
AU=nCy(To~Ti) |AH=nCp(T2—Ti) AS=nCplnT—2
1
Adiabatique
P V' =cte du = = °Q
=nC,dT dH=nCpdT 3Q=0 etds=T=0
TV 1 =cte - _ = _
| AU=nCy(T2~Ty) |AH=nCp(T2-Th) A S=0donc S = cte
1-y
P T=cte

C) Détermination d’entropie lors réaction chimique

La loi de HESS est généralisable de fagon évidente a n’importe quelle fonction d’état Y
0
AY= Z Y (produit) = Z Y ?réactifs)

Donc A S= Z So(produit) - Z S(zréactifs)

Exemple: Nz+3H, — » 2 NHs A'S fumaiion=2 S ity | Syt 3 Sty |
D) Enthalpies libre
La fonction enthalpie libre G (énergie de Gibbs) est appliquée dans une transformation réversible

ap et T constantes
dG =dH-Tds donc AG=AH -TAS

— AG <0 : la réaction peut se produire spontanément
— AG >0 : la réaction ne peut pas se produire spontanément
— AG =0 : le systéme est dans un état d’équilibre, il n’a pas tendance a évoluer

Enthalpie libre de formation

Est la variation d’enthalpie libre accompagnant la formation d’un corps a partir des corps simples

AG(réaction) = Z A(;(produits) - Z A(;(réactifs)

ﬂ
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1. 2. 2. Le gaz réel

* L’expérience montre qu’aucun gaz réel n’obéi, aux pressions usuelles, les lois de Mariotte
(PV = cte pour un isotherme) et de Joule.

*L'équation P V = n R T n'est pas toujours Vérifiée pour les gaz réels, en particulier on
attribue un terme correctif pour trouver PV =Z n-R T (Z = 1 pour un gaz parfait).

Avec Z est le coefficient de compressibilité du gaz

* La loi des gaz parfaits ne permet ni de comprendre ni d'interpréter le comportement des
gaz a mesure que la pression croit.

I11. 2. 2. 1. Notion de la fugacité

Enthalpie libre

Pour les gaz parfaits, la variation d'enthalpie libre (AG), a température constante et pour un

systeme fermé, ne dépend que de la pression.

AG= fpl:)Vdp =nRTIn (PLO) (1)

et la variation de potentiel chimique pour un gaz parfait est
P
W(T) = o (T) +RT In ()

Dans le cas d'un gaz parfait, la variation de potentiel chimique est donc directement
proportionnelle au logarithme de la pression. Dans la pratique, tous les gaz ne suivent pas
cette loi, surtout aux fortes pressions. On introduit alors la notion de la fugacite.

On peut alors généraliser la relation entre le potentiel chimique et la pression pour tous les

gaz.
H(T) = 1o (T) + RT In ()

En thermodynamique, la fugacité d'un constituant formule I'écart entre les propriétés de ce
constituant pur ou dans un mélange réel et les propriétés de ce méme constituant a I'état de
gaz parfait pur. La notion de fugacité est applicable aux phases gaz, liquide, solide. La
fugacité d'un gaz parfait pur est égale a sa pression.

L’objectif de la fugacité est de décrire la thermodynamique des gaz réels par rapport au cas
idéal

Cette relation a été généralisée pour tous les composés, par définition 1’activité a = > on
0

peut écrire
H(M) = (T)+RT Ina avec a =y Xi

a = activité, y = coefficient d'activite, xi = fraction molaire
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Si on applique la relation (1) pour les gaz réels on a
P f P P
Au=AG= [, Vdp =RTIn (g) = AG= [, Viardp =RT [, d (Inf)

AVeC Vs est le volume tiré de 1’équation d’état donnée de gaz réel

1. 2. 2. 2. Coefficient de fugacité
Pour un gaz parfait le potentiel chimique s'écrit

P
W(T) = po (T) +RT In ()
Dans le cas d’un gaz réel il existe des interactions entre les molécules qui influent sur le

potentiel chimique. Pour en tenir compte ces interaction on ajoute un terme correcteur la

relation de potentiel chimique devient
H(T) = o (T) + RT In () + RT In (v3)

Ou vy; est appelé coefficient de fugacité, ce qui donne

H(T) = Ho (T) +RT In () )
Avec f =vy;*p qui est appelé fugacité du gaz. Pour un corps pur, nous avons défini le
coefficient de fugacité comme le quotient de la fugacité a la pression.
D’apres 1’équation (2) on peut dire que f est la pression qu'aurait le gaz au méme potentiel
chimique s'il était parfait.

Dans le cas d’un gaz parfait on a

fo
Po

H(T) = Mo (T) +RT In (Pﬂ) =W (T) +RT In (fi) =>£ = Sy = i = 1§_0 = constant
0 0 0

Remarque

- Pour un gaz idéal on a y; = 1 (Le gaz parfait correspond au cas idéal dans lequel les
molécules n'ont aucune interaction entre elles hormis des chocs élastiques).

Dans le cas un constituant d'un mélange nous remplagons la pression par la pression

partielle du constituant (produit de la pression par la fraction molaire du constituant). Le

coefficient de fugacité d'un constituant d'un mélange s'écrit : Yi = ;—"P
La notion de pression partielle n'est utilisée que pour les gaz, en revanche, cette définition

du coefficient de fugacité est valable pour les phases gaz et liquides.

I11. 2. 2. 3. Signification physique de coefficient de fugacité
Ce coefficient mesure I'écart a l'idéalité. Plus y; est proche de 1, plus le gaz tend vers un
comportement de gaz parfait (ce qui est d'ailleurs le cas de tout gaz réel quand sa pression

tend vers 0).
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Un gaz quelconque tend vers I'état parfait quand sa pression tend vers zéro lim£ =1
P-0
L'état standard pour I'état gazeux est I'état de gaz parfait, état Iégérement différent de I'état

réel a la pression p =1 atm et f = 1 atm.

II1. 2. 2. 4. Loi d’action de masse
Soit la réaction : aoA+BpB—«—>» zC+03D
Ou a, B, v, 6 sont des entiers, A et B sont des réactifs, C et D sont des produits

z 8
On définit K= %2

a%al

K est la constante thermodynamique a I’équilibre
Dans cette relation, aa est I’activité du réactif A,...
Pourungaz, a= yP;
ou :

- a est I’activité ou encore appel¢ la fugacité,

- Pi est la pression partielle

- y est le coefficient d'activité

_ R PtPp)® _ o vy
feef  (yPA*(yPp)f Pys vk

Si les coefficients d’activités y; = 1, on trouve les relations usuelles du gaz parfait.

IIL. 2. 3. Traitement de quelques équations d’états
I11. 2. 3. 1. Facteur de compressibilité

On appelle facteur de compressibilité d'un gaz a une température T la grandeur

2= (),

Ce facteur joue le méme rdle que le coefficient de fugacité y; ou les deux mesurent 1’écart
entre un gaz parfait et un gaz réel.

- Pour un gaz parfait Z = 1 (y; = 1) quelle que soit la température considérée.

I11. 2. 3. 2. Equation de van der Waals

La pression exerceée par un gaz reel est inférieure a celle exercée par un gaz parfait. Dans
I’hypothése de van der Waals, cet écart est proportionnel au carré du nombre de molécules
par unité de masse soit Pgp = Pgr + %

Deux corrections a la loi des gaz parfaits ont eété proposees par van der Waals pour expliquer

le comportement des gaz réels
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1 - Les molécules de gaz occupent un volume certes petit, mais pas totalement négligeable
devant le volume total, surtout a forte pression ou faible température.
2 - Les molécules ne sont pas des billes rigides qui se cognent de facon parfaitement élastique

- elles sont soumises a leurs interactions mutuelles.

- La premiére correction consiste donc a retirer au volume V de la loi des Gaz Parfaits un
volume non disponible, appelé covolume, qui est lié au volume des molécules elles-mémes
et a leur nombre. Le volume a prendre en compteest: V—-n b
b étant le volume a exclure pour 1 mole.

- La deuxiéme correction est un peu plus délicate a formuler. L'effet des attractions
mutuelles entre molécules est de réduire les degrés de liberté de déplacement d'une molécule
au voisinage d'une autre, ce qui améne a une compression supplémentaire.
On montre que cette compression supplémentaire est proportionnelle au carré de la
concentration ¢ du gaz. Ceci se comprend car les interactions sont d'autant plus efficaces que
le gaz est concentreé ; I'exposant 2 provient du fait qu'il faut deux molécules pour avoir une
interaction. La pression a prendre en compte est alors : P + a ¢?

On adonc en résumé : au lieude PV=nR Tona:(P+ac? (V-hb)

Ou bien :

2
(*:3~)(V-nb)=nRT
Cette equation, dite équation d'état de van der Waals
a et b sont des constantes positives caractéristiques pour chaque gaz réel

- Si a et b tend vers zéro on trouve la loi de Mariotte (PV = c¢* pour un isotherme).

I11. 2. 3. 3. Equation de Viriel
RT A B
P= 7(1-1- V+ ﬁ-l_)
Les coefficients A, B, C, D, ... sont connus sous le nom du 1%, du 2™, du 3¢™, ... coefficient

du viriel. Ces coefficients sont de plus en plus petits au fur et 2 mesure que 1’on passe de A,

aB,puisaC, ...

I11. 3. Le corps pur sous plusieurs phases

I11. 3. 1. Les éetats de la matiére

Il existe quatre états physiques principaux dans lesquels on peut trouver la matiéere

a) Dans I’état solide : Les molécules sont ordonneées, trés rapprochées et liées. La phase
solide est une phase condensée donc incompressible et ordonnée a grande distance (donc

indéformable).
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b) Dans I’état liquide : Les molécules sont globalement désordonnées (d’ou une perte de la
dureté) mais un ordre local (qui engendre la viscosité), rapprochées et peu liées. Les liaisons
intermoléculaires ne sont pas permanentes mais restent fortes. La phase liquide est une phase
condensée (donc incompressible) et ordonnée courte distance (donc déformable).

c) Dans I’état gazeux : Les molécules sont désordonnées, espacées et trés agitées il n’y a
quasiment pas de liaisons intermoléculaires. La phase gazeuse est une phase compressible
et désordonnée donc facilement déformable.

d) Le plasma : correspond a un gaz de température suffisamment "élevée pour qu’au moins
une partie de ses composants soit ionisée.

Il existe d’autres états physiques particuliers comme les solides amorphes (verres,
caoutchouc) qui se comportent comme des liquides de viscosité trés “élevée, les cristaux

liquides qui se comportent comme des liquides structurés.

Etatsolide Etatliquide Etatgazeux

uuueuuu S @ ©
I eI T WV
Y VIVUUY ¢
R LTI T VUV @
WVIVUWUW VIVVU ®

LTI YoV

Figure. 111.2 : Disposition des molécules selon les 3 états de I'eau
(http://www.lessciences.net/lessciences/4.matiere.1.htm)

I11. 3. 2. Changement d’état d’un corps pur

fusion
=——

solidification

X
/’))‘9 . .é(b('

@ % Y <
(o X 20
s, &°

)
0, &

Figure. 111.3 : Principaux changement d’état de la matiére

(https://illustrascience.fr/les-etats-de-la-matiere-explications/).

I11. 3. 3. Enthalpies et entropies de transition de phase

111. 3. 3. 1. Enthalpie de transition de phase

Solide ’

Soit I’équilibre : <« " Liquide
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On définit I+ la chaleur latente massique de fusion a la température T du changement d'état
(Trusion). ltus €st appelé également enthalpie massique de fusion notée h st (T).
ltus (T) =hs-L (T)=ho (T) - hs(T) = A hgusion

Remarques
La chaleur latente massique est notée toujours e minuscule (l) parce que pour les notations
habituelles de thermodynamique les grandeurs massiques sont notées en minuscules.
Si on applique cette relation aux équilibres de vaporisation et sublimation on trouve

lvap (T) = hi—v (T) = hv (T) - he (T) = A hyaporisation

lsuo (T) = hs—v (T) =hv (T) - hs (T) = A hgyplimation

lvap €t lsun SONt respectivement la chaleur latente massique de vaporisation et de sublimation.

111. 3. 3. 2. Entropie de transition de phase
Soit 1I’équilibre : Solide <« ™ Liquide
On définit ss—.. (T) I’entropie massique de fusion a la température T du changement d'état.

l us
Ss—L (T) =sL (T) —ss(T) = A Stysion = ﬁ

& 1
On a de méme : sL—v (T) =sv(T)-sL(T)=A Svaporisation ~ #:l:)

lSl.l
Ss—v (T) =sv (T) —ss (T) = A Sguplimation = Full))

si—v (T) et ss—v (T) sont respectivement I’entropie massique de vaporisation et de sublimation

I11. 4. Lois générales d’équilibre

I11. 4. 1. Diagramme de phase

P &
Courbe de fusion
, Point critique Etat supercritique
T mmmmmmmmmmmo oo
Liquide
Solide qA i Gaz
|
Courbe de vaporisation

Point triple

i
|
|
Courbe de sublimation 1

o
o

Te T
Figure. 111.4 : Diagramme d'équilibre entre les 3 phases d*un corps pur ou
diagramme de phases
(https://www.researchgate.net/figure/Diagramme-de-phase-du-CO2-Un-fluide supercritique-
correspond-a-un-fluide-ayant-des_fig25_283209901)
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Pour chaque élément, on obtient un diagramme de phases similaire, sur ce diagramme on
observe deux points ou 1’élément est disponible dans deux états simultanément qui sont le
point critique et le point triple. Ces points sont propres a 1’élément.
Point triplé
Le terme de point triple désigne, en thermodynamique est le point de rencontre des 3 courbes
du diagramme de phase pour lequel les phases (liquide, solide et gazeux) coexistent en
équilibre. Il existe un seul et unique point triple par corps pur, au point triple, pression et
température sont fixes. Le point triple est différent du point critique.
Au niveau de point triple les trois potentiels chimiques sont égaux.

ps(t,p) = w(tp) = py(t,p)
Si on a deux phases en équilibre on trouve :pu,(t,p) = pg (t,p)
Au point triple la variance vaut 0 (¢ = 3) et lsub (Ttr) = us (Ttr) = lvap (Ttr)
Point critique
Le point critique d’un corps pur est le point du diagramme température-pression ou s'arréte
la courbe d'équilibre liquide-gaz. Au-dessus du point critique, les 2 phases liquides et gaz ne
peuvent plus étre distinguées. C’est 'état du fluide supercritique (On parle de fluide
supercritique lorsqu'un fluide est chauffé a une forte température « au-dela de sa température
critique »et lorsqu'il est comprimé a une forte pression « au-dessus de sa pression critique ».
Au-dessus de Tc, une augmentation de P ne permet pas de retrouver I'état liquide. Au point
critique la variance vaut 1 (¢ = 2).
Dans le cas d’¢ébullition d’un liquide on distingue deux partie I’une liquide et I’autre gazeuse.
Vue la différence des densités des deux liquides, le liquide reste en bas et le gaz reste en
haut. Au-dessus du point critique les densités du liquide et du gaz étant égales, aucune
distinction entre les deux n’est possible : on obtient une sorte de bouillie de gaz/liquide qui
n’est ni I’un ni Iautre : on ’appelle fluide supercritique, Au-dessus de T¢, une augmentation

de P ne permet pas de retrouver I'état liquide.

I11. 4. 2. Lois de Clapeyron

L'équation de Clapeyron permet de calculer la chaleur latente (1) de changement de phase
d'un corps pur en fonction des volumes molaires du corps dans les deux phases a I'équilibre
considérées. En génerale, il s'agit d'un équilibre gaz-liquide ou gaz-solide et I'on obtient alors

comme loi de variation de la pression P du gaz en fonction de la température T.
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.

Te T
Figure. 111.5 : Régions (P, T) ou les phases solide liquide et gaz sont stables.
(https://www.chemphys.fr/mpb/teach/corpspur/corpspur.pdf)
Remarque
- La phase la plus stable est celle qui possede le potentiel chimique (u;) le plus bas.
- A une basse température et pression éleveé la phase solide est stable.
Aux limites des régions, 2 phases coexistent en équilibre : (T, P) = ug(T,P)
Si T et P varient de maniere infinitesimale : dp, = dug

d i = VmdP — SndT pour chaque phase.
Vam dP — Sam dT = VBm dP — SBm dT

Vam,Vgm = vVolumes molaires et S, Sgm = entropies molaires des phases

(Vam_ VBm) dP = (Sam - SBm) dT

dP _ AS,,

T av. équation de Clapeyron

I11. 5. Régle des phases
I11. 5. 1. Changement détat solide-liquide

Enthalpie molaire de fusion : AHss,ma Tt
Entropie molaire de fusion : ASfus, m = —AHrs'm
f

dP _ AHfysm

T = TedVesm équation de Clapeyron

AVism= variation de volume a la fusion
o . . dp
AHgs> 0 et AV généralement > 0 mais petit, donc la pente i 0 et grande

Soit AHfusm et AViusm indépendants de T et P.
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fpp11 dp = (AHfus,m) sz ( ) dT

AVfus,m
Equation approchée du diagramme de changement de phase solide —liquide
Hfusm T
Po= e (Geem) n ()

si T, proche de Tz alors : In (?) =1In (1 + (TZT Tl)) - —h
1 1 1

AHfus,m
Tl AVfus,m

CarIn (1+x) =x,  sixestpetit,donc: P2=P1 + ( ) (T2-Ty)

I11. 5. 2. Changement d'état liquide-vapeur
dT  AVy  TAVyapm

AHvap,m = enthalpie molaire de vaporisation.

AVvapm > 0 et grand.= :—: toujours > 0 mais << j_'l; (sol-liq).
AVvepm = Vm (9) - Vi (1) =V (9) ,
Si le gaz est parfait : Vim (g) = % dong, si P 4 AVvap,m | et dP/dT 4

donc la pente de la courbe d'équilibrefavec P. Elle est incurvée.

dp _ AHvap,m _ AHvap,m P N 1dP _ AHvap,m
dT  TAVyapm  T.RT PAdT  RT?2

Ona:—dx=din (x)

dInP AH . . .
Donc : d'; = ﬁ équation de Clausius Clapeyron

Soit AHvapm indépendant de T

fy2 L= frafiemm gp o Inp,— Inpy = (o) (L 1)

P, P Ty RT? R T, T,
P=exp[InP:+ (AH"%) (Tll - Tiz) = =exp (In P1) .exp [( Hvapm) (Til _ Tiz)]

P1 = pression de vapeur a la température Ti.

AHyapm devient AHsupm
dInP _ AHgbm
dT ~ RT2

> AH 1 1
P =Piexp ¢ Avec ¢'= (%b’m) (T— - T—)
2 1

équation de Clausius Clapeyron

AHsub,m > AHvap,m
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donc la pente de la courbe d'équilibre de sublimation est plus grande que celle de la courbe

d'équilibre de vaporisation.

I11. 5. 3. Equilibre solide-liquide-vapeur
Les trois phases coexistent en équilibre pour les valeurs de P et T ou les trois potentiels
chimiques sont égaux. Le point de rencontre des 3 courbes est le point triple. C'est une

caractéristique du corps pur.
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IV. 1. Les solutions sous une phase

En thermodynamique, on utilise la notion de phase pour distinguer les différents états
possibles d'un systéme.

Exemple : Si on a un mélange soluté (eau ou liquide organique) + solvant (Solution
électrolytique solution non-électrolytique) on trouve une solution sous forme d’un mélange

homogeéne, une seule phase.

IV. 1. 1. Grandeurs molaires partielles
Dans le cas d’un systéme a plusieurs constituants, les grandeurs extensives ne s’obtiennent
pas, dans la trés grande majorité des cas, par la simple addition des grandeurs des
constituants pris a 1’état pur dans les mémes conditions de température et de pression. Ces
grandeurs sont dites non conservatives, et pour décrire ces systemes a plusieurs constituants,
il faut introduire la notion de grandeurs molaires partielles. Deux phénomeénes sont
responsables de cette situation
* La mise en solution conduit le plus souvent a une modification des interactions

moléculaires.
* La mise en solution est une opération de mélange, donc irréversible, qui conduit toujours
a une production d’entropie et donc toujours a une diminution de 1’enthalpie libre pour un
systeme a température et pression constantes.
Soit un systéme composé de n moles d’un composé pur, le volume V de ce systéme est
associé a un volume molaire v* déterminer par

V =nv*

v* : Appelée grandeur molaire, ¢’est une variable ramenée a une mole de composé pur (une
seule substance).

La propriété molaire partiellez; est La contribution (par mole) amenée par un corps i a une

= (2)
1 al’li

Z : fonction extensive définie sur le systeme étudié (volume V) ou toute autre fonction d’état

propriété globale d’un mélange.

T,P,ni #i

du systétme : U, H, S, G etc....

On peut définir Z a partir de 2 variables intensives (en général P et T) et de variables de
composition (ni, Xi, Mi, Ci, ....) des constituants A;jdu systéeme. Soit : Z=f (T, P, n;, ...).
Siz=Z(T,P,n...)
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_ (92 oz k (9z .
A T et P constantes, la relation devient

dz = ¥, (5) dn;

6ni
Pour un mélange binaire on a

dz =<£

) 9z
i/ 1pn,

dn, + ( dn,

anz)T'P‘nl
Avec n; : le nombre de moles de constituant 1

n2 : le nombre de moles de constituant 2

On écrit : dZrp = zydn1 + Zpdne

Zq et Zpsont les grandeurs molaires partielles des constituants 1 et 2 sous les mémes
conditionsde Pet T.

Exemple

Si on prépare une solution de ny mole eau + nz mole éthanol, le volume molaire de 1’eau pure
estviet celui de 1’éthanol pur est v

Le volume final du melange est donné par L’additivité simple des volumes initiaux d’eau et
d’alcool donne : Vr = nivj + nov,

En réalité on ne trouve pas ce volume mais on trouve un autre volume

V = miv;+ n2v,. Le volume V s’appelle volume réel mesuré.

Avec v, et v, sont les volumes molaires partiels de I’cau et de I’éthanol dans le mélange final.

IV. 1. 2. grandeurs de mélange

Mesurons le volume des corps purs et celui de mélange dans les mémes conditions de T et

P on trouve
- Avant le mélange : le volume des cops purs est : Y nror Vi (T,P)
- Aprés le mélange : on a V=Y nror v,

La différence est appelée volume de mélange
VM=V - ¥ nporv;
La méme chose pour H, S...

Exemple
Si on mélange a 20°C 1002cm3 d’cau et 1267cm? éthanol Au départ le volume total est
2269cm?®. Aprés mélange on trouve 2188cm3avec une différence de 81cm3. Dans ce cas le

volume de mélange est négatif (2188 — 2269 = - 81cm3).

=
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Les grandeurs de mélange sont des propriétés extensives. 1l y correspond donc des grandeurs

molaires partielles

V=T v
—M — "
h, = h,— h

Pour I’enthalpie libre on a
* * fi
GM =G — Xngorki = GM =Y nror (i — 1) = GM=RTX nror In2

GM = RTZnTOT lnai

IV. 1. 3. Les solutions idéales

Les solutions idéales est un mélange de gaz parfaits Leur molécules conservent leurs
propriétés d’origine, absence d’associations et de combinaisons chimiques entre les
molécules, les dimensions des molécules sont voisines, les interactions propres et mutuelles
entre molécules ont une intensité identique ou voisine.

Une solution liquide est dite idéale dans un domaine de composition si la fugacité de chaque

constituant est proportionnelle a sa composition, c'est-a-dire

(9 Py x
fi(L'Ri) (T,P) Xi(Ri)

Ou Rj correspond a un état de référence, c'est-a-dire une composition de référence que I'on
peut choisir indépendamment pour chaque constituant.
Le plus souvent, on choisit comme état de référence pour le constituant i du mélange, ce

méme constituant a I'état de liquide pur. On parle d'état de référence symétrique. On a alors
fi(L,id) (T, P, X) — Xifi(L,pur) (T, P) ~ Xipi(systéme) (T)

Ri) — 1

Comme le composeé de référence pur donc x;
Cette relation est trés analogue a la relation qui donne la fugacité d'un constituant d'un gaz
parfait

fi(v,GP) (T! P, Y) =Y P
Puisque Pest la fugacité qu'aurait le corps pur i a I'état de gaz parfait dans les mémes

conditions de température et de pression.

V. 1. 3.1. Propriétés d’une solution idéale
*Volume molaire de mélange est nulle

* Enthalpie molaire de mélange est nulle
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* Lors de la mise en solution, les interactions entre molécules ne changent pas.
* Enthalpie libre molaire de mélange est < 0.

* Entropie molaire de mélange est > 0.

IV. 1. 3. 2. Laloi de Raoult
Cette loi s'enonce que dans une solution idéale, la pression partielle en phase vapeur d'un
constituant est proportionnelle a sa fraction molaire en phase liquide et & sa pression de
vapeur a 1’état pure. Elle mesure la pression de la vapeur de chaque composant en équilibre
avec la solution

Pi=xiPi"
Ou P; : est la pression de vapeur partielle de constituant i en phase vapeur en solution

X; : est la fraction molaire de I’espéce i en solution

Pi": est la pression de vapeur de constituant pur.
- la pression de vapeur d’une espéce en solution est inférieure a sa pression de vapeur a 1’état
pur.
- la pression totale de la vapeur d’un mélange binaire idéal est la somme des pressions de
vapeurs partielles des deux constituants.
- Au point de vue moléculaire, la loi de Raoult montre 1’effet du soluté sur I’entropie de la
solution (désordre). L’entropie des molécules d’un solvant pur est élevée (désordre). La
pression de vapeur est la tendance du solvant et de son entourage a augmenter leur désordre.
Dans le cas de présence d’un soluté I’entropie de solution est plus grande a celui de solvant,
la solution a un plus grand désordre que celui du solvant pur car une molécule choisie au
hasard peut étre le solvant ou le soluté. Comme I’entropie de la solution est plus grande que
celle du solvant pur, la solution a moins tendance a aboutir un plus grand désordre par
I’évaporation du solvant ce qui explique que la pression de vapeur d’un constituant en
solution est plus petite que sa pression de vapeur a son état pure.

v' La proximité de la loi de Raoult
Quelques mélanges respectent cette loi sur une large gamme de concentrations, surtout
lorsque les composants ont de structure similaire. La loi de Raoult est mieux respectée par
une solution composée de molécules ayant des squelettes moléculaires comparables et
assemblées par des forces intermoléculaires similaires, par exemple, un mélange de benzéne

et de toluene (deux hydrocarbures homologues)se comporte presque idéalement.
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- Une solution hypothétique qui, pour différents compositions allant de 1’espeéce A pure a

I’espece B pure, respecte la loi de Raoult, est appelée une solution idéale.

PB*enZén__
60—
Pression Torr ~— Pression total
40 |- //

Pression partielle
de Benzéne

.
. . < PMethylbenzéne
Pression partielle /

20— deMethylbenzene —

L]

L] 1

Fraction molaire de Methylbenzéne

Figure. IV.1: Exemple' d’une solution idéale
(https://www.webdepot.umontreal.ca/Usagers/iftimier/MonDepotPublic/MyWebSites/Chm1995ma
nuel2006-Partiel.pdf)

Dans cette figure on a Pgepzene = XBenzene PRenzéne

PMethylbenzéne = XMethylbenzéne PI\’I;Iethylbenzéne

PTotal = XMethylbenzéne lDI\t[ethylbenz«‘ene + XBenzéne P];enzéne

-Pour un mélange de substances de structure non similaire, on observe des écarts importants
de la loi de Raoult exemple (mélange de CS; et CH3COCH?3)

500 F— Pression total

400 —
Pression

partielle de CS2

Pression Torr

300

o

200 _\'-,\ =" Pression partielle

de Propanone

100 —

Fraction molaire CSy

Figure. 1V.2 : Solutions de molécules dissemblables

(https:/ivww.webdepot.umontreal.ca/Usagers/iftimier/MonDepotPublic/MyWebSites/Chm1995ma

nuel2006-Partiel.pdf) 40
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Généralement, seulement les solvants des solutions trés diluée (concentration du soluté
proche de zéro) qui obéi a la loi de Raoult.

v' L’importance de la loi de Raoult
Cette loi relie le potentiel chimique a la composition d’une solution.
Supposant un solvant liquide A dans un mélange est en équilibre avec sa vapeur, sa pression
partielle est Pa
La condition d’équilibre liquide vapeur est : L A(l) = KL A(g)

Le potentiel chimique d’un gaz (phase vapeur) est définie par

o Py
Hag) = Ma(g) t RT In5o
A I’équilibre, on a : g )= P A= Uy ) T RT ln%

Appliquant la loi de Raoult on définit la pression partielle Pa par la relation : Pa = Xa Pa”

Remplacant la relation de la pression partielle dans la relation précédente

xAP,Z

HAD= MA@ = Uy (g) T RT In=3

: . _ _ Pa
Ce qui donne : LAN= MA@ = \,uj gy + RT In Pﬁ} + RT Inx,

Termes dépend que de la température indépendants de la composition du mélange

Considérons ce terme dépendant que de la température est 13 (nyon trouve la relation
HAO= My t+ RT Inxy
Ouug st le potentiel chimique standard du liquide pur.
- plus que le potentiel chimique d’une espéce augmente plus que la fraction molaire (xa).
- Si xa=1, In xa=0 donc W A@)=uy
- Puisque xa<1 donc Inxa<0 ce quidonne  p A < py (-

La loi de Raoult décrit la pression de vapeur du solvant dans une solution tres diluée, mais

ce n’est pas le cas pour le soluté.

IV. 1. 3. 3. Laloi de Henry
Cette loi énonce a température constante et a I'équilibre, la quantité de gaz dissout dans un
liquide est proportionnelle a la pression partielle qu'exerce ce gaz sur le liquide
Ps = x8 Ks
Ou : Kgest la constante de Henry caracteéristique du soluté (atm ou torr).
- Les solutés aux faibles concentrations généralement respectent la loi de Henry (xg —» 0).

Les solutions ou solutés obeirent la loi de Henry sont dites solutions diluées idéales.

ﬂ
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Solution idéale diluée (loi de
Henry) ‘ =

Pression \

Réel }— P

Fraction molaire Xa
Figure. IV.3 : Diagramme montrant les régions de la courbe (P-x d’une espéce en

solution) ou les lois de Raoult et de Henry s’appliquent.
(https://www.webdepot.umontreal.ca/Usagers/iftimier/MonDepotPublic/MyWebSites/Chm1995ma
nuel2006-Partiel.pdf)

IV. 1. 4. Les solutions réelles

IV. 1. 4. 1. Grandeurs de mélange

L’application des lois de la thermodynamique montre qu’une solution idéale se fait sans
variation de volume et sans dégagement de chaleur. La variation d’entropie entraine une
variation de 1’énergie libre. Ce n’est évidemment pas le cas d’une solution réelle dans
laquelle les interactions entre les molécules de solvant et les molécules de soluté sont
importantes.

En solution réelle les interactions A-A, A-B et B-B sont toutes différentes. Il va donc non
seulement y avoir un changement d’enthalpie lors du mélange par échange de chaleur, mais
aussi une contribution additionnelle d’entropie (en plus de I’entropie de mélange idéale)
provenant de la fagon dont les molécules d’un type vont se regrouper au lieu de se mélanger
aléatoirement.

AG,e = AGI9E3! + AGree! ASyer = ASideal 4 Agreel AHpe = AHE

mel mel

Les propriétés thermodynamiques des solutions reelles impliquent des données détaillées
spectroscopiques, structurelles et de potentiel d’interaction. Elles peuvent s’exprimer plus
simplement en termes de fonctions d’excés XF représentant la différence entre les

changements thermodynamiques d’un mélange idéal et ceux d’un mélange réel.
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o o0 (0 4.0 @

Dans une solution idéale
"l. les Interactions A-B en P .v,,,,‘ Contribution additionnelle
. ‘ d’entropie provenant de la fagon

. m‘m sont en moyenne dont les molécules d’un type
r Identiquas aux interactions . > ‘ vont se regrouper au lieu de se
. . moyennes A-A et B-B dans mélanger librement : I'entropie
. les lquldes purs ‘ . ‘ de mélange est donc différente!
a) Solutions idéales b) Solutions réelles

Figure. 1V.4 : Différence entre les changements thermodynamiques d’un mélange idéale
et ceux d’un mélange réelle.

(http://www.lisa.u-pec.fr/~icoll/DOCS/EquilPhase_Licence3.pdf)

V. 1. 4. 2. Activité et grandeurs d’excés

Les grandeurs d'exces, calculées a partir des coefficients d'activité (y, = %), expriment
c

I'écart entre les grandeurs extensives d'un mélange réel et celles d'une solution idéale.
Une grandeur d'exces exprime I'écart entre une grandeur thermodynamique extensive d'un
mélange liquide réel et la méme grandeur thermodynamique extensive d'un mélange liquide
idéal aux mémes pression, température et composition
Une grandeur d'excés est une grandeur extensive, il est donc possible de définir une grandeur
molaire d'exces pour le mélange et une grandeur molaire partielle d'excés pour chacun des
corps présents dans le mélange.
Les relations suivantes sont également vraies entre grandeurs molaires et grandeurs molaires
partielles, respectivement réelles, de la solution idéale et d'excés
La grandeur d’exces est définie par

Kexces = Xréel — Xréférence
Pour les mélanges, on prend souvent comme référence le mélange idéal dans les mémes
conditions (Température, pression et composition x;) donc la relation devient

Xexces = Xréel — Xidéal

Grandeurs d’exces d’enthalpie libre G

Gexces = G — Gigeal = X Nili — Xi 1y ui(idéal)

= Yini[pi(pur) + RT In(a;)] — X;ini[p;(pur) + RT In(x;)]
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https://fr.wikipedia.org/wiki/Grandeur_molaire
https://fr.wikipedia.org/wiki/Grandeur_molaire
https://fr.wikipedia.org/wiki/Grandeur_molaire_partielle
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Gexces = RT Xim; lnz_: = RTXin;Iny;

Pour la grandeur molaire

nj

Bexces = % = RTXixiInyix = ——
IV. 2. Les solutions sous plusieurs phases
Si I'on a un composé qui est un mélange de corps purs, on peut avoir, pour certaines
conditions de pression et de température, plusieurs phases qui coexistent. Par exemple, on
peut avoir un mélange de deux poudres (deux phases solides différentes), un mélange
liquide-gaz ou un mélange liquide-liquide...
Diagrammes d’équilibre binaires
Ce diagramme permet de représenter les intervalles de stabilité des phases et les conditions
d’équilibre entre plusieurs phases en fonction de deux variables, la température et la

composition C.

IV. 2. 1. Diagrammes d’équilibre liquide — solide

Lorsqu’un métal pur en fusion est refroidi sous une transformation isobare, (pression
atmosphérique par exemple) la transition de phase se réalise toujours a une transformation
isotherme, la température de cette phase est la température de solidification (ou de fusion).
La courbe de refroidissement d’un métal pur présente un palier. Ce palier correspond a la
période de coexistence du métal liquide et des cristaux solides déja formés. Ce palier
isotherme est d’autant plus observé que le refroidissement est lent et que la masse d’alliage

est plus grande.

oC OC
i liquide liquide
Point de | 1
liquidus \
Intervalle de Température
: de .
solidification liq + sol solidifiaation liq «—>sol

Point de//

solidus solide solide

a) Temps b) Temps
Figure. 1V.5 : Courbes de solidification d’un alliage binaire

(https://www.technologuepro.com/cours-materiaux-metalliques/chapitre-2-diagrammes-equilibre.pdf)

m
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Dans cette courbe on peut distinguer deux points d’inflexion

- Le premier est le point liquidus, le moment de la formation d’un premier cristal solide dans
I’alliage en fusion (début de solidification).

- Le deuxieme est le point de solidus correspond a la solidification des dernieres traces
d’alliage en fusion (fin de la solidification).

Pour construire le diagramme de phase d’un alliage binaire A-B, il suffit d’enregistrer les
courbes de refroidissement pour chaque concentration de B dans A en partant de A, métal

pur jusqu’a B, métal pur.

1

U

[ 1

[ 1 1

P .

O 6

[ 1 | FB FB 4

Vo + ' Solidus™ !

[ | 1 I Solide 1

" ' ! '

rr; v 3 v
0%B 50%B = 100%B
100% A S50%A 0% A
(A pur) a) (B pur) b)

Figure. IV.6 : Construction d’un diagramme de phase a) Diagramme d’équilibre de
phase binaire A-B. b) Courbes d’analyse thermique de différents mélanges.
(https://www.technologuepro.com/cours-materiaux-metalliques/chapitre-2-diagrammes-

equilibre.pdf)

V. 2. 2. Diagrammes d’équilibre liquide — vapeur
Le corps pur peut se trouver a I’un de ces trois états (solide, liquide, vapeur) selon sa pression
et sa température. La distillation est un phénomene qui correspond au passage de 1’état
liquide a I’état vapeur, cette transition appelé vaporisation et la transition inverse est la
condensation.
L’équilibre liquide — vapeur se réalise dans le moment ou ils coexistent et contacts un liquide
et sa vapeur a la méme température et méme pression.
Condition sur le potentiel chimique

Ha (T, P) = pae (T, P)

ﬂ




Chapitre IV Les solutions

Mélange idéal
Phase liquide
Dans ce cas la solution est idéale donc on peut appliquer loi de Raoult pour une température
donnée.
Pa = Xa-P°A et Ps = xg-P°s
Cette loi permet de faire le lien entre les compositions des deux phases liquide et vapeur.

Phase vapeur : pour cette phase on applique la loi de Dalton

Pa Py
A et = -
P yB P

P=Pa+Pg avec ya =
Si on applique cette loi sur la phase liquide et gazeuse on a les relations
Xa+xg=1 et ya+ys=1

En combinant les lois de Dalton et de Raoult on écrit

R R
YA—XAP € YB—XBP

Principe
L'étude expérimentale montre qu'a chaque température un liquide et sa vapeur coexistent
sous la pression ps de vapeur saturante. Cet équilibre est représenté dans le plan (p, v) par la

courbe ci-dessous

p M
liquide
1 1
! Liquide :
! + | gaz
o8 .
B\ =
|7 N ’
1 I
1 I
' | état 2
1 I
T
—
0 W

Figure. IV.7 : Courbe d’équilibre représenté dans le plan (p, V)
(http://www.unilim.fr/pages_perso/frederic.louradour/Lv.PDF)

L'équilibre liquide-vapeur d'un mélange binaire peut étre représenté pour les équilibres

isotherme ou isobare comme suit :

ﬂ
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Chapitre IV
T=50-C T P=1atm
Vapeur
Liquide

NS
. 0,
.~ @_
€e

o = Lig+ Vap

'\&\0 - 192}
7\_ D~ -
] a ebl[ .
g = ity

LigtVap .~ o
(os'ee_ﬂ_,‘,,»" Vapeur Liquide
|

Fraction Fraction

a) isotherme b) isobare

Figure. IV.8 : Diagramme isotherme (a) et isobare (b)
(http://jlamerenx.fr/wp-content/uploads/2013/09/Poly-13x14-Binaires-LV-1%C3%A8re-partie-
miscibilit%C3%A9-%C3%A0-1%C3%A9tat-liquide. pdf)

L'expérience montre que 3 zones peuvent étre distinguées pour les deux diagrammes.

v Diagramme isotherme
* A haut pression on a la partie supérieure : phase liquide homogéne. Elle correspond a la
courbe d’ébullition. Elle représente 1’ensemble de point d’apparition de vapeur lors du

chauffage du liquide.
* partie comprise entre les deux régions : 2 phases (liquide et vapeur) présentes

simultanément

*La courbe inférieure ou on distingue la phase vapeur homogene. Elle correspond a la
courbe de rosée, elle représente 1’ensemble de point d’apparition de liquide lors du
refroidissement du vapeur.

v Diagramme isobare
Pour ce diagramme on distingue trois zones (inversees par rapport au diagramme isotherme)

* partie supérieure : phase vapeur homogéne qui correspond a la courbe de rosé.

* partie comprise entre les deux régions : 2 phases (liquide et vapeur) présentes

simultanément
* partie inférieure : phase liquide homogeéne on le nomme courbe d'ébullition
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CHAPITRE V
VITESSE DES REACTIONS



Chapitre V Vitesse des réactions

V. 1. Mesure de la vitesse d’une réaction

La cinétique chimique est I’étude des réactions chimiques, pour cette étude on s’intéresse a
la variation de concentration en fonction de temps.

a) L’avancement d’une réaction

Soit la rection suivante : vaA+v,Be___*v.C

Ce rapport définit la variation de I’avancement (§) entre son état initial (avancement nul) et
son état final (avancement maximal), Connaissons les concentrations initiales, le suivie de

la variation d’un seul réactif (le plus facile a suivre) nous permet de définir ’avancement de

la réaction et donc toutes les autres concentrations

La concentration est en fonction de concentration et de volume (C = %), pour que cette

derniére soit en fonction seulement de nombre de mole, il faut maintient le volume constant.
On peut suivre la concentration d’un réactif ou d’un produit utilisant des méthodes chimiques
(méthodes de dosage par prélévement d’échantillon a différents temps de réaction telle que
acidimétrie, précipitation, complexation, oxydo-réduction....) ainsi des méthodes physiques

(Calorimétrie, Gravimétrie, Polarimétrie).

V.2. Expressions de la vitesse d’une réaction

Pendant un temps dt il y a disparition du produit (A) et apparition du produit (C).

diA]

*[A]— [A] —d[A], la vitesse de disparition de (A) s’écrit Va = — n

d[C
* [C] — [C] + d[C], la vitesse d’apparition de (C) s’écrit V¢ = %

La vitesse de la réaction s’écrit

1dlA]_ _1dlBl_ 1dig

VA dt VB dt - V¢ dt
Si on fait introduire le nombre de moles la relation de la vitesse devient

1dnA_ 1dnB_ 1dnc

vy dt vg dt ve dt

V. 3. Ordre expérimental d’une réaction
On trouve expérimentalement que la vitesse dépend de la concentration des réactifs selon la

loi de vitesse

v=— L8 k[a]BY

Ou : k est la constante de vitesse pour la réaction considerée (k dépend de la température et
de solvant).

x ety sont les ordres partiels de la réaction par rapport a A et B respectivement.




Chapitre V Vitesse des réactions

L’ordre global de la réaction est donné par (x + y).

Les expressions de vitesse pour différents ordres sont alors

Ordre zéro : V = k (constante indépendant de la concentration).

Premier ordre : V =k [A] ou k [B]

Deuxiéme ordre : V = k [A] [B] ou k [A]? ou k [B]?

Troisiéme ordre : V = k [A] [B] [C] ou k [A]? [B]...ect

Remarque : On peut trouver x = coefficient stoechiométrique de A et y = coefficient

steechiométrique de B (mais c’est un cas trés rare).

V. 4.La molécularité d’une réaction élémentaire
Soit la réaction suivante:  aA+b B — produits
Par définition M est un nombre naturel positif est égal a la somme des coefficients
stoechiométriques des réactifs (a + b). La molécularité (M) représente le nombre d’entités
(atomes, molécules, ions...) qui participe dans une réaction.
Si les ordres partiels des réactifs sont égaux a leurs coefficients steechiométriques, on dit que
la réaction est élémentaire. La réaction est élémentaire (généralement réaction se déroulant
en une seule étape)

v=k[A]*[B]* = k[A]* [B]°

C’est-a-dire a= o et b= 3 mais le contraire n’est pas toujours vérifiée.

V. 5. Réactions composées influence de température

Les mesures de vitesse d’une réaction vont étre effectuées a une température constante parce
que dans une tres grande majorité des cas une élévation de température accélere
habituellement les réactions. En moyenne, si la température augmente de 10 degrés, la
vitesse va étre multipliée par un facteur de 1.5 a 5. Ainsi, si la température augmente de 100

degrés, la vitesse va étre multipliée par mille.
Expérimentalement La loi d’ Arrhenius nous montre que In k est proportionnel & % (testla
température absolue)

k=A e_g loi d’Arrhenius
ou : A et B sont des constants pour une réaction donnée (deux rections différentes possedent
des constantes A et B différents).




CHAPITRE VI

REACTIONS D’ORDRE
SIMPLE



Chapitre VI Réactions d’ordre simple

VI1.1. Détermination de I’ordre global et des ordres partiels
VI1.1. 1. Détermination de I’ordre global
Soit la réaction suivante : aA+ BB+ yC——> 8D+ ¢E
La relation de la vitesse est sous la forme : V= K [A]*[B]? [C]Y
a+ B+ .
Remarque : L’ordre global de la réaction peut dépendre des coefficients steechiométriques

des réactifs A B et C et peut étre non.

- Si on mit les réactifs a concentration égale au départ : [A] = [B] = [C]
La relation de la vitesse s’écrit d’une fagon plus simple
V =K [A]*[B]P [C]Y = K [A]*“*P*Y = K [A]"
Dans ce cas (1’égalité des concentrations des réactifs) Pour déterminer I’ordre global d’une
réaction il suffit de supposés la présence d’un seul réactif.

- Dans un cas général (on ne peut pas considérés que les concentrations des réactifs sont

¢gales a tout instant) I’ordre global sera obtenir en sommant les ordres partiels

VI. 1. 2. Détermination des ordres partiels

Il'y a deux méthodes pour déterminer 1’ordre partiel d'un réactif

- Dans une expérience, ou les autres réactifs sont en exces

Dans cette méthode on provoque une dégénérescence de 1’ordre d’un réactif, mettant les
autres réactifs en exces. La réalisation d une une régression linéaire qui relie la concentration
du réactif en fonction du temps permet de déterminer I’ordre partiel de ce réactifs. Cette
méthode est méthode efficace et rapide

- Si on réalise plusieurs expériences, on ne fait varier que la concentration du réactif ciblé.

Cette méthode nécessite la mesure de la vitesse de chaque réaction, dans les premiers
instants. Elle nous tracé une courbe de la vitesse en fonction de la concentration du réactif
concerné. Le principal avantage de cette méthode est qu'elle ne nécessite pas de réaliser
I'expérience jusqu'au bout, elle s'adapte mieux aux réactions trés lentes que la premiere
méthode. En revanche, elle implique des moyens techniques plus sophistiques.

A la fin de chacune de ces méthodes, on ne connait pas la véritable constante de vitesse si

on ne connait pas les ordres partiels associés aux autres réactifs.

VI. 1. 2. 1. Méthode d’intégration
- On mit une hypothése pour 1’ordre des réactions (0, 1 ou 2).

On fait une hypothése sur la valeur de p (0, 1 ou 2),
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On intégre 1’équation différentielle obtenue
- On cherche la droite linéaire de ([A]) en fonction du temps
La représentation linéarisée ainsi que les Caracteéristiques des réactions d’ordre 0, 1 et 2
sont comme sulit :
v' Réaction d’ordre 0 :

Représentation linéarisée : [Alo =[Alo—akt
Temps de demi-vie (ty/,) : ty/; = %

Unité de constante de vitesse (k) : mol. It st

v Réaction d’ordre 1 :

Représentation linéarisée : In[Aly =In[Alo—akt
Temps de demi-vie (ty/,) : ty/ = ]:—12(

Unité de constante de vitesse (k) : s*

v Réaction d’ordre 2 :
1 1

Représentation linéarisée : TRl + akt

L . _ 1
Temps de demi-vie (ty/,) B2 = A
Unité de constante de vitesse (k) : I. mol L. s?

VI. 1. 2. 2. Méthode différentielle
Connaissons la droite [A] = f (t), on trace la courbe et on détermine la vitesse de disparition
de A a différents instants (la pente).
Si p est ’ordre de la réaction la relation de la vitesse sera
v =Kk [A]P
Inv=Ink+pin[A]
Si la réaction admet un ordre p, la courbe qui représente In v en fonction de In [A] est une

droite (de forme a x + b) de pente p.

VI. 1. 2. 3. Méthode d’isolement (ou de dégénérescence de I'ordre)

Elle consiste a considérer la vitesse d’une réaction ; a plusieurs réactifs ; dépendante d’un
seul d’entre eux. Expérimentalement on peut réaliser cette méthode si on utilise un réactif
en petite quantité par rapport aux autres ce qui nous permet de considérer les concentrations
de ces derniers sont constantes au cours de temps.

Soit la réaction suivante :a A+ b B+c C — Produits

v =k [A]* [BIF[C]Y
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Si[A]o < [Bo et [Alo < [Clo; A c’est le réactif limitant.
Ce qui donne : [B] = [B]o = cste et [C] = [C]o = cste
La relation de la vitesse est
v =k [A]* [B]g [C]} = k' [A]"
La méme procédure Pour déterminer 3 et y
B:v=kI[AI§[BI®[C} = k" [B]®
y:v=KI[AJ§[BIg[C]" = k" [C]Y

VI .2. Ordre de vitesse en fonction du temps et en fonction des concentrations initiales

Soit la réaction suivante : A+B —» C

La vitesse v de la réaction est définit par la variation des concentrations de A, B ou C en

fonction du temps

v=- 8- 48 [M.s7]

La loi de vitesse trouvée expérimentalement montre que la vitesse dépend de la concentration

des réactifs
V=-"==

ou k est la constante de vitesse de la réaction considérée (dépend de la température et du
solvant et indépendante de la concentration du solvant). x et y sont les ordres partiels de la
réaction par rapport a A et B respectivement.

La variation de la concentration des réactifs en fonction du temps peut étre obtenue en

intégrant I'équation différentielle donnant la loi de vitesse.

VI .2. 1. Réaction d’ordre zéro

dlal _

V=— k= d[A] =-kdt

L'intégration entre le temps t = 0 et I’instant t donne : [A]lt=—k t + [A]o

ou [A]o et [A]: sont respectivement la concentration de A au temps t = 0 et la concentration
de A au temps t.

Une réaction d'ordre zéro est caractérisée par une dependance linéaire de la concentration

[A] en fonction du temps. La constante k est mesuré en [M. S1].
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[Alo | Réaction d’ordre 0

t(s)

Figure. V1.1 : Dépendance linéaire d’une réaction d'ordre 0.

(http://hebergement.u-psud.fr/fabien-cailliez/Downloads/cours_agroveto.pdf)

VI .2. 2. Réaction de premier ordre
V= =k [A] = =-kdt
Apres I'mtegratlon de la relation on a

f::d f kdt = In[Ali-In[Alo=-kt = In[Al==-kt+In[Al

Une réaction de premier ordre est caractérisée par une dépendance linéaire de In [A] en
fonction du temps. La constante k est mesuré en [s].
In[Al

N

InTAlo Réaction d’ordre 1

> t(s)
Figure. V1.2 : Dépendance linéaire d’une réaction d'ordre 1.

(http://hebergement.u-psud.fr/fabien-cailliez/Downloads/cours_agroveto.pdf)

V1 .2. 3. Réaction de deuxiéme ordre

v=— Lo ap 5 ——-kdt

Apres intégration on trouve : [A_h = E + kt

p . . s o g , ., . 1
Une réaction de deuxieme ordre est caractérisée par une dépendance linéaire de ] &N

fonction du temps. La constante est mesurée en [M™. S7.
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Réaction d’ordre 2
Pente = k

1
[Alo Il . . . . >

>

Temps
Figure. V1.3 : Dépendance linéaire d’une réaction d'ordre 2.

(http://nebergement.u-psud.fr/fabien-cailliez/Downloads/cours_agroveto.pdf)
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Chapitre VII Réactions composées

Dans un mécanisme réactionnel on peut distinguer trois classes de réactions composés qui
sont les réactions opposées, les réactions paralléles et les réactions consécutives selon

maniéeres de combinaison des réactions élémentaires

VII. 1. Réactions opposées (réversibles ou inverses) : Dans ce type de réaction on a
A+B —» C+D et C+D —>A+B
On écrit souvent
A+B <«— C+D
Les deux sens de la réaction sont notés

@ (-1
A+B — C+D et C+D—> A+B

Les vitesses des sens (1) et (- 1) sont respectivement :
vi=ki[A][B] et va = k1 [C] [D]
La vitesse de la réaction v =v1-Vva= ki [A] [B] - k1 [C] [D]

VII. 1. 1. Etude d’une réaction d’ordre 1 opposée a une réaction d’ordre 1

Soit la réaction suivante : A<— B

__ dlAl _
V=-— T—kl[A]—kl[B]

Si on applique la loi de conservation de matiére on a : [A]o=[A] + [B]
Auninstant t [B] = [A]o - [A]

V= - S8 =k [A] -k (Ao - [A] = (kit ka) [A] - ka [A) )

A ’équilibre on a v =0 = ki [Ale — k1 [Ble.= 0 = ki [Ale = k1 [B]e @
[Alo = [Ale + [B]e; remplacant [B]e dans 1’équation (2).

Ki [A]le = ki1 ([A]o - [Ale) = (K1 + k1) [Ale = k-1 [A]o @)
Remplacant (3) dans (1) on a
V=== (k) [A] - (Ko + k) [ATe) = (ki + ka) (IA] - [A] 0
— L= (ka+ k) (AT - [AT) = — 2 = (ko ko)t

In([Aly — [Ale) = In ([A] = [Ale) = (ki + ko) t= In'Eefle = (4 k)t (g
D’apreés cette équation on a une dépendance linéaire de ln% en fonction du temps

d’une pente (ki + K-1)
Au temps final de la réaction on aboutit la concentration [A]e, @ ce moment on a une réaction

de Xe ce qui donne la quantité restante : [Ale = [A]o - Xe = Xe = [Ao - [Ale

ﬂ
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A un temps t de la réaction on a une réaction de x donc la quantité restante est : [A] = [A]o— x

Xe

= (ki + k1) t= In—— = (ki + k) t

[4]o — x = ([4]o ~ Xe) Xe= X
X = Xe (1 _ e—(kl + k-1) t)
A I’équilibre la vitesse v=0 = ki [A]e - k-1[B]e=0

Ble _ ki
[A]e k—l

La relation (4) devient : In

On a la constante d’équilibre k =

Exemple : I’Isomérisation E / Z du 1,2-biphényle éthyléne est un exemple d’une réaction

d’ordre 1 opposée a une réaction d’ordre 1

Appliquant la dégénérescence de 1’ordre pour simplifier 1I’étude

Premier cas
On peut mettre le réactif B en exces ([B] = cte), Dans ce cas la réaction devient

A <> C (d’ordre 1)
Si [B] =cte = [B] = [B]o, la constante de vitesse apparente de la réaction est k's = ki [B]o
La relation de vitesse v= ki [A] [B] - k-1 [C] devient v= ki1 [A] [B]o - k1 [C]
Remplagant k1 [B]o par k's  on trouvera la vitesse v=Kk’1 [A] - k1 [C].
Dans un cas général on n’applique pas la dégénérescence de I’ordre, dans ce cas, pour avoir
une seule variable au cours temps, 1’intégration nécessite 1’utilisation de 1’état d’avancement
de la réaction. La relation de vitesse dans le cas général est

v= k1 [A]" - k1 [B]™

Exemple : La formation de I’iodure d’hydrogéne est un exemple d’une réaction d’ordre 2

opposée a une réaction d’ordre 1:

b+H, <2 2HI

VII. 2. Les réactions paralléles (concurrentes) : Pour ce type de réaction on distingue

VII. 2.1. Les réactions paralleles jumelles : Dans ce cas les réactifs sont communs et les
produits différents.

ﬂ
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C+D

A+B<
E+F

Dans ce type de réaction les termes rendement et sélectivité utilisés pour décrire et mesurée.
La performance d’une réaction chimique

VII. 2. 1. 1. Rendement

Est le taux de transformation noté r, il donne le pourcentage de moles d'un produit recherché
par rapport au réactif consideré, il est définit comme le rapport de la concentration de ce

produit sur la concentration initial du réactif.

_ 1Bl (o
T8 = {a, < 1 Te = fa, < 1

VII. 2. 1. 2. Sélectivité

Elle est definie comme le quotient d’une quantité d’un produit sur celle d’un autre produit.

B

A [B] [B] [c]
c 315 g 25 BT
D

Si S>1:laréaction est bénéficiaire par rapport a tel produit.
Remarque
Dans le cas de plusieurs produits de préférence utilisé le rendement r, par contre si on a un

couple de produits de préférence utilisé la sélectivité S.

VII. 2. 1.3. Réactions paralléles jumelles d’ordre 1 (n=1)

A<
2 C

L’état d’avancement des réactions sont résumés comme suit :

A B C
t=0 [A]o 0 0
t [Al = [Alo - [Alréagic  [B] [C]

La vitesse des réactions (1) et (2) s’écrit

_  (dI[Al\ _ _ d[B]
vi= - (?)1 =k [Al == (5)

ﬂ
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_ d[A _ _d[C]
Vz-—(w)z-kzw-?

La vitesse de la réaction globale est la somme des vitesses des deux réactions
vavi+v= L8 = ko) [A]

L’intégration de cette relation nous donne

A d[A] t (4] -
on‘T] = [_ (k1 + k) dt:ln[T]" =(ki+ ko)t = [A]=[Aloe KL+ kIt (6)
d[B] k
Le rapport Z—: == k—:

Autempst=0ona|[B]o et [C]0:O=>%:%:l;—:=>[c]:kzk[18]
Si on a [Alragit = [B] + [C] on peut avoir [A] reagit = [B] + l;—j [B]= —kll;kz [B]
= [B] = ) +k [A] réagit (7)

De méme pour [C] on trouve : [A] réagit = [C] + 5 [C]= Ltk [C] =[C]= L
Ky ks ki+Kk

Si [A] = [A]o - [A] réagit d'ou [A] réagit — [A]O - [A]
Remplagant [A] d’aprés la relation (6) on trouve
[A] réagit = [A]O _ [A]O e (k1+k2)t = [A]O (l -e (k1 + k2)t)

D’apres la relation (7) on a :

[B] = i [Al agi = [B] = = [Alo (1 - & (47 91) = =2 ([ATo - [A]) (8)
De méme pour [C] on trouve :
[C]= 5 (Al (1 - & €79 = =2 (Al — [A)) 9)

Principe de conservation de la matiéere
[Alo=[A] + [B] +[C] d’apres les relations (8) et (9)

o (AT~ [A]) + == ([AT ~ [A]) = [A] + 252 ([Alo - [A])

[Alo=[A] + [Alo—[A] ce quidonne [Alo =[A]o;

[Alo= [A] +

Cela prouve que notre systeme est fermé, donc Le principe de conservation de la matiere est
verifie.

Remarque : Si on fait le rapport des deux relations E ; nous constatons que la quantité
relative des deux produits IB] ot égale aux rapports de constante de vitesse 5

[c] K,
@ — E — kllj_lkz ([A]O - [A]) — ﬁ
9 [c] kl‘sz ([AJo-[AD) K

ﬂ
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VII. 2. 2. Réactions paralléles compétitives
Pour ce type on utilise un réactif commun A et deux réactifs spécifiques (coréactifs) B et B.
A+Br —» C et A+B, ——»D
Dans ce type de réaction, on peut avoir des réactions de compositions
CsHs + H20
C4HoOH
C3H7CHO + H»

Et des réactions d’isomérisation : Addition de HBr sur une liaison éthylénique non symétrique

Tr
H CH
~ P
c—¢c¢C
CoHs™ |\H o, ,
b (Produit préponderant)
HBr + H\czc s )
AN Lo
C2H5 H Csz/ |\H
Br

Soit les états d’avancements des deux réactions compétitives suivantes

A+ BB —» C + D A + Bb— E + F
t=0 [Alo [Bloz 0 0 [Alo [Bloz 0 0
t [Alo-x [Blo1—x1 X1 X1 [Alo-x  [Bloo—X2 X2 X2
S5 = ki ([Alo — 0" ([Bloy — x)™
“2 =k ([Alo = ®™ ([Bloz — x2)™

Avec x; et x,sont en fonction de temps

Vu le nombre de variables, on ne peut pas intégrer ces équations ce qui nous oblige a
supposer des hypothéses de travail. En réalité les réactifs se trouvent dans un méme milieu
réactionnel avec des mécanismes similaires, surtout pour le réactif commun, ce qui nous a

permis de considérer que n =n’, cette considération nous amene a

dxy _ kg ((Blog—x1)™
dx;  ky ([Bloz—x2)™

Pour avoir une relation entre x; et x> aprés intégration il est supposé que m = m’
Pour éviter la complexité des réactions competitives il faut les transmettront a des réactions

jumelles si on mit les co-réactifs B1 et B2 en exces (les considérés comme des constants).

ﬂ
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K1 C+D
A+By, —> C+D
¢ A+B
2
A+B, —> E+F E+F
Les relations de vitesse des deux réactions sont
d
% =k1 ([A]p —x)" ([3]01 —x)™

Si B1 est en exces, on peut le considéré comme constant donc

[Blo1 — x; = [B]yy = cte, ce qui donne

% = ki [Blo; ([Alp —x)" = % = ki ([Alo —x)"

De méme pour B2, on trouve

45 i, ([Aly — 0 ([Blog — %)™ =22 =k, [Blyy ([Aly — 0™ =22 = 16, ([A]y — )™

Cas particulier

; dx; _ ki([Alg-% _ K
sin=n’ontrouve . — = ———— = —
dXz ké ([A]O - X) k’Z

VII. 3. Les réactions successives (consécutives) : appelées aussi les réactions composees.

A+B—>C+D —>E+F
Ces reactions se caractérisent par la formation des produits intermédiaires qui vont
disparaitrait.
* Si on a un réactif qui intervient méme dans les réactions intermédiaires et la réaction
finale, on parle ici aux réactions successives compétitives.

A+B—> C+B —> E+B

* Si on n’a pas de réactifs communs dans toutes les étapes de la réaction, on parle ici aux
réactions successives non compétitives.

A+B—> C+D—>E+F
Exemple :  Laréaction de saponification
C2Hs00C-R-COOC;H5 + OH'C,HsO0O — C-R-COO™ + C;Hs0H

C2HsOOC-R- COO™ + OH™ » OOC-R-COO" + C;HsOH

VII. 3. 1. Concentration en fonction du temps

K1 Kz
A —»B—»

Les états d’avancement des réactions sont comme suit

ﬂ
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A —B — C

t=0 [A]o 0 0
t [A] 0-x [Blo+x-x1 [Clo+X1
[AT=1(D)
vi=— LB [A] = [A] = [A]o eFat
[B] =1 (1)
V2:—— ki [A] —k2[B] = 4Bl k2 [B] = k1 [A] ﬁd[B + k2 [B] = k1 [A]o e 7K1t

On a ki [A]o e X1t = f (B) donc on peut le considéré comme constant par rapport a B ce qui

donne :

L84k [B] = (10)

C’est une équation de la forme : f* + f=C

Si on suppose que [B] est un produit des deux équations u et v donc son derive

dle)

m =f’=u"v+v'u

Remplagant dans la relation (10) on trouve :

W.v+uv)+kuv=ki[Aloe ¥t = (ko.v+ v’) u+u.v=Kki[Alo e ¥t
= (k2.v+ V) u+u’.v=0u+ ki [A]o e X1t cette relation nous donne

s d d d _
Koov + v =o:>k2.v+d—tV:o=>d—tV:-k2.v = TVZ-kz.dt SInv=-k t=v=eket

kq[A]pe K1t

et nous donne aussi : uw’.v=ki[Alpe ¥t = v’ = .

ky [A]ge K1t

Comme v = e k2t on trouve : u’ = =k, [A], e(ke— ki)t
1 0

e—kzt
K4 [A], e(k2—kp)t
_ki[A]pe + cte
k2 —kq
k. [A], e(k2 —k1t _
Comme [B]=uv= (”L"e—k + cte) e~ ket
27 K

Au temps initial de la réaction (t=0)ona [B] =[B]o=0

(k1 [A], etz ~ k(0

-kz(0) = ks [Alo - =_kilAl
o— + cte)e 2V=0 = — -+ cte=0=> cte =

27 M _kl

[B] = (M + cte) e-kat = (k1 [A]g etz —kDt K, [A]O) R

ky—k; ky — kg ky — kg
_ky[Alge” K1tk [A], —k,t _ kq[Alo /- k4t - kot
= — = = 1170 1t _ 2
[C1=f(Y)

ﬂ
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On peut calculer la [C] a partir de la relation suivante : [C] = [A]o- [B] - [A]

[C] = [A0 - (252 (et —emket) - [Alp e Kat = [A0 (L- ekt - (- (e7kat — e ha)

Ky
_kl

Ky + ky K- ket)

_ - kqt kg
=A@ -em BT+ g A

ek = [Alo(1- ekt (2

ky
k2 - k1

—kyt_ ke~ klt)
ky— k4

= [Alo(1- e () + et = [Al (L + 20

e~ kot _ kZ e~ k1t)

— ki
[C]= [Alp (1 + =2
Sinon, on peut utiliser la formule de vitesse :

V3= % =kz[B]=d [C] =kz[B] dt = k2 <% (e7lat— e kzt)) at

Par intégration de 0 a [C] on trouve :

[C]=[Ao (1 + =2

- Kot_kye™ klt)
k2 -k
VII. 3. 2. Temps maximal et temps d’inflexion
» Temps maximal « tmax»
Est le temps maximum de disparition de B ou correspondant a l'annulation de la dérivée
premiére de [B].
D’apres la relation (11) on trouve :

k - -
ap) _ g (et kzt)]_o

dt dt

kq [Alo - kqt - kyt
=220 (_k 1tmax k 2tmax ) = ()
kz_kl( 1€ + kje )

= — ke~ Kitmax 4+ k, e~ k2 tmax= ( ce qui donne :

k e~ K1 tmax k
kZ e~ Kztmax = kl e~ Kitmax = 2_ - = ~2 = e(kz — K1) tmax

kl - e~ Kz tmax k1

_ 1 ka 12
tmax = k2_kllnk1 (12)

» Concentration maximale « Bmax»

Est la concentration de B au temps maximal t,,x
% =ki[A] —Kk2[B] =0 = Kki[A] = k2 [Blmax = ki [Alo e~ ¥1tmax = kp [B]max =

[B]max = k—l[A]O e~ K1 tmax
k,

__k kg
Appliquant la relation (12) on trouve : [B]max = }i(—l [Aloe kel T
2

kg k
k1 k1 kl) K-k i 1

K To- 1 M k In (- K\ i kg
[Blmax = i [Aee-F "k = [Blmax = k_z [Aloe n(kz = k_; [Ao (k_i) kz=kq

ﬂ
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[Blnex = [Alo <2 ) _ [Alo Rt [Alr (%) [Al (kl)(kz'?kl)
max= [Alo — 7= =[Alo 7= =[Alo —7—==1Al(
) k3 ke <k21ilk1) k, (kzlillq +1) k, (kzk_zkl) k,

[B]max = [Alo (:i_:)(kz_zk1>

» Temps d’inflexion « tinf »

Est le temps qui correspond a I'annulation de la dérivée deuxieme de [C].

dl k kl[A]O —kqt _ kt))
d2[C] _ d (k, [B) _ Ky d[B] _ (2<‘<2“‘1(e Hoem )

dt2 dt dt dt =0
k, kq [A _ ) _ .
%[]0 (_ k1e K1 tinf + k2 e kztmf) =0
\_kzy,ku
constant
kit Z kot — kot — ket Kk e” K1 tinf
_kle kltmf+ kze thlnf:O :}kze K tinf = kle kltmf:>k—j: m
kz (k — k ) t; kz 1 kz
== e ®hnf = (k, — ky) tipr=In—== tj ¢ = ==
Ky ( 2 1) inf Ky inf (ky— kq) ™

D’aprés la relation (12) on a tmax = tinf = [Clint = [B]max
C’est a dire au temps tinf la concentration de point d’inflexion [Clint est égale a la

concentration [B]max

X A

[Alo [Cl

[A]
[B]

tmax = tiinf Temps
Figure. VI1.1 : Evolution de la concentration des espéces A, B et C dans le cas de
réactions successives.

(http://www.ugac.ca/chimie_ens/Cinetique_chimique/CHAP_4.html)

VII. 4. Réactions complexes
Les réactions complexes sont une composition de plusieurs étapes élémentaires. Le
mécanisme d’une réaction est I’enchainement d'étapes qui les composent. Les ordres partiels

d'une réaction complexe ne sont pas reliés aux coefficients stoechiométriques.

W
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VII. 4. 1. Les réactions en chaine (en séquence fermé)

Se sont une composition de plusieurs étapes élémentaires qui ne sont pas indépendantes.
Dans le mécanisme de ses étapes on peut distinguer une étape d'initiation caractérisé par la
formation des radicaux libres a partir des produits de départ, une étape de propagation et une
étape de terminaison.

* Etape d’initiation

Dans cette étape les radicaux sont formés a partir de plusieurs méthodes

Effet thermique

Il correspond au fournissement la chaleur suffisante pour casser la liaison.

Exemple : CH:CHO ———— CH3*+ CHO*®

Effet Photochimique

La rupture de la liaison est réalisée a partir des radiations.

Exemple : Brot hy —— 2 Br®

Emploi d’un inducteur

Il s’agit de I’utilisation d’un élément trés active qui s’appelle 1’indicateur, cet élément peut
former des espéces libres facilement. L’instabilité de 1’indicateur entraine la réaction entre
les réactifs. Parmi les indicateurs les plus connues on trouve les peroxydes (R-O-O-R’) et les
azoiques (R-N=N-R”)

VII. 4. 1. 1. Mécanisme d’une réaction en chaine

* Etape de propagation

Il s'agit d'une série d'étapes au cours desquelles les intermédiaires réactifs sont consommés
par une étape et régénérés par une autre, entrainant la consommation quantitative des réactifs
pour former les produits principaux de la réaction.

L’étape de propagation se fait comme suit

R*1+ Réactifs — R*, + Produits |

R®, + Réactifs — R°3 + Produits

> Cycle de propagation

R®i + Réactifs — R*®1+ Produits

ﬂ
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* Etape de terminaison (Rupture de chaine)
Dans cette étape on a la disparition des intermédiaires responsables de la propagation de la
réaction en chaine.

Remarque
L’étape de transfert est une étape qui transforme un radical produit par 1’étape d’initiation et

n’intervient pas dans la propagation (radical non porteur de chaine) en radical porteur de
chaine.

Exemple

CoHg ——» CoHst+ H2

1) Initiation

L'étape d'initiation est constituée par la rupture homolytique de la liaison C-C pour former
deux radicaux methyle.

CoHe —> 2CHjs’

2) Transfert radicalaire

Une fois formé, chaque radical méthyle réagit sur une molécule d'éthane par une réaction de
transfert radicalaire en lui arrachant un hydrogene.

CHs3*+ CoHg ——» CHs+ CoHs'’

3) propagation

Le radical éthyle participe a deux étapes formant le cycle de propagation de la réaction en chaine.
CoHs® —— CoHat H°

H+ CoHe —» CHs"+ H»

4) terminaison

On peut envisager plusieurs réactions de terminaison par recombinaison de radicaux

H+ CoHs5™ ’ CoHs (1)
2CHy — CzHs (2)
2 CoHs" ———®CyHs + CoHs (3)

En fait, la réaction (1) est prépondérante et nous négligerons ici les réactions (2) et (3).

VII. 4. 1. 2. Cinétique d’une réaction en chaine
A) Etat Quasi-Stationnaire (A.E.Q.S)

Soit les réactions suivantes
A —— B K1

B ——C k2

ﬂ
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Si la deuxiéme réaction est beaucoup plus rapide que la premiere (ko > ki), la [B] reste
négligeable devant [A] et [C], de sorte qu'on a tout au long de la réaction [C] = [A]o - [A]

De méme le dérivé de la [B] est négligeable devant celles de A et C donc 1’équation

als] _ K [A] — K, [B] devient quasi stationnaire

ot = KilAl =K, [B]=0 =[B] = = [A]
So = KBl = K A = Kl = - s T = - S
Tout se passe donc comme si le mécanisme des deux réactions se réduisait a une réaction
unique (A ——— C k1)
Exemple A
La réaction de thermolyse de 1’éthanal est : CH3CHO — > CH4+CO

Le mécanisme propose de la réaction est le suivant
1) CHsCHO — > CHz"+ CHO

(X) CHO® ————» CO+H'

(y) H' + CH;CHO ————» H, + CH3CO"

(2) CH:CO" — > CO +CHzs

(3) CHs" + CH3CHO — > CH4 + CH3CO’

(t) 2CHs—— C2He

d [CHO®]
dt

L8 = 0= Ke [CHO"] - ky [H] [CHsCHO] = Ky 1 ~ [CHsCHO] - ky [H] [CHsCHO] =

= 0= Ky [CH3CHO] — Kx[CHO"] = 0 = [CHO"] = 2 [CHsCHO]

= k; [CH3CHO] =k, [H] [CH3CHO] = [H] = k—l

y
d [CH5CO"]
dt

ky (2 *) [CHsCHOY - K2 [CHsCO'] + K3 [CHy] [CHsCHO] =0 =

= ky[H] [CH3CHO] - K, [CH3CO"] + K5 [CH3"] [CH3CHO] =

[CH3CO] = — (k1 [CH3CHO] + K3 [CH3"] [CH3CHO]) = E [CH3CHO] (k; + K3 [CH3)
[CHsCO] = [CHsCHO] (kq + K3 [CH3T)

Remplacant [CH3CO’] dans $Hsl ] on trouve :

d [CH3]
dt

= Ki [CHsCHO] + K -~ [CHsCHO] (k; + Ks [CHs']) — Ks [CHs'] [CHsCHO] - 2 Ki [CH3
2

=0 = Ki [CHsCHO] + K, [CH3sCO] — Ks [CHs7] [CHsCHO] - 2 K: [CH5T

ﬂ
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= Ky [CH3aCHO] + k, [CHsCHO] + K3 [CHs"] [CH3CHO] — Ks [CH3] [CHsCHO] - 2 K: [CH3]
=2 K1 [CH3sCHO] - 2 K¢ [CH3] =0 =

[CHsCO] = ki [CHsCHO] (k, + Ks [CHg]) = — - [CHsCHO] (I, + K st )=
[CHsCO'] = 2 [CHsCHO] (1 + 33 i [CHCHO])

B) Calcul des vitesses de consommation et de formation

* Calcul des vitesses de consommation
_ d[CH3COH] _ . .
Verscon= - - k; [CH3CHO] + ky [H] [CH3CHO] + K3 [CH3] [CH3CHO]

= k; [CHsCHO] + ky - * [CH:CHO] + Ko * [CH;CHO] [CH:CHO]

d[CH3COH] _

228 = Ky [CHsCHO] (2 +2 > [CHsCHO])

* Calcul de vitesse de formation

d [CH4
dt

k3 ky

= K3 [CH3'] [CHsCHO] = Ks .2 £ [CHsCHO] [CHCHO] = =2 [CH;CHOY*

d[CHg] _ k3 Kk

2
= < [CHsCHO]

d[co]

=2 = K, [CHO"] + Kz [CHsCO = Ky (£ [CHsCHOY]) + K (1 [CHsCHOJ (1 + % [CHsCHOY))
X 2 t

1k3

= ky [CHsCHO] + ky[CH:CHOJ +==2[CH;CHOJ*

dico] _ k;{ X3 [CHsCHOJ? + 2 k, [CH3sCHO]

dt
C) Longueur de la chaine
C’est le nombre moyen de répétitions du cycle de propagation. On la définit comme suit

vitesse de disparition des réactifs

vitesse de formation des radicaux par 'initiation

Kk, [CH3COH] (2 + i—i [CHsCOH]) |

— 23
Pour notre exemple A= . [CH.COn] = [CH3COH] +2

VII. 4. 1. 3. Réactions en chaine ramifiée

Un type de réaction en chaine ou un centre propagateur, au lieu de se renouveler simplement,
peut en créer plusieurs autres et participer a plusieurs réactions élémentaires. Un tel
processus constitue ce qu’on appelle une réaction en chaine ramifié¢e. Ce type de mécanisme
donne lieu a des explosions dites isothermes.

Le mécanisme semble étre

RI+ Réactifs — a RS
RS + Réactifs — [ RS Boucle de propagation de chaine
R§ + Réactifs — y R}

ﬂ
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VII. 4. 2. Réactions par stade (en séquence ouverte)

Ce sont des réactions successives, non régénératrices des intermédiaires réactionnels

Exemple
Les réactions de substitution nucléophile SN1 : R-Cl+OH — > R-OH+CI
Etude de la réaction : RX+Y «——2 RY+X

VII. 4. 2. 1. Etude cinétique d’un mécanisme S
(1)
RX «— R+X V=Vi-Vi
(-1)
()
R+Y & RY V’=v2- V-2
(-2)
La vitesse de disparition de (RX)

v= -2 =k [RX] - k4 [R] [X]
La vitesse de formation de (RY)

= 8= 1, [R] [Y] - k 2 [RY]

R est un intermédiaire donc on peut appliquer le principe d’état Quasi-Stationnaire (A.E.Q.S)
8= ki [RX] - k1 [R] [X] - k2 [R] [Y] + k 2 [RY] =0 =

ki [RX] +Kk_p [RY]
k_1 [X] + k2 [Y]

ki [RX] +k 2 [RY] - (k 1 [X] + k2 [Y]) [R] = 0= [R] =

Remplagant [R] dans la relation de vitesse de disparition on trouve

kq [RX] + k= X] +k, [YD kq [RX] = k_; (kg [RX] + k_5 [RY]) [x]
V k RX k 1 2 - 2 1 1 1 2
RXT -k (5 IYI 1 IX1= Ky [X] + kg [Y]
_ Koy Ky [RX) X0 + 16y ey [RXI[Y) — kg Ky [RX)[x] = Koy ke [RYI [ | Kgks [RX] [¥] = kg kp [RY] x]
K_; [X] + Ky [Y] K1 [X] + kg [Y]

Remplagant [R] dans la relation de vitesse de formation on trouve

[RX] + K_»
K_q [X] + ks |Y|

v'=k2 [R][Y] - kz[RY]—k( [Y] k 2[RY] =

ky (kg [RX] +k_; [RY]) [y] — k_; [RY] (k_q [X] + k; [Y]) -
k-1 [X] +kz [Y]

Kok [RX] [y] + Ky k—p [RY] [y] —k_p k_y [RY] [X] — k_5 Ky [RY][Y] =y = kzkq [RX] [y] - k_q [RY] [X]
k1 [X] + k3 [Y] k_1 [X] + k2 [Y]

=V

Si on a une réaction d’état d’avancement faible on peut écrire : [RY] < [RX] et [X] < [Y]

 __ kZkl [RX

o [Y] =k [RX] =

Le mécanisme de la rection est nommé Si parce que la réaction se comporte comme une

réaction d’ordre 1.

ﬂ




Chapitre VII Réactions composées

al’équilibreonav=v’=0 = vi—v.1=0 et V2—Vv.2=0 cequidonne:

V1=V

V= v } On multipliant les deux relations on trouve vi vz = V-1V ;
2=V
Ki [RX] k2 [RT[Y]=Kk-1[R] [X] k2 [RY] = ki [RX] ka [Y]=k-1[X]k2[RY]

5 \ . . _ [RY][X] _ ki Kk
D’apreés la réaction globale : k= RXI Y] = k= ik,

VII. 4. 2. 2. Etude cinétique d’un mécanisme S

(1)

RX+Y «——— Y-R-X V=Vi-V1
(2)

Y-R-X &———»RY+X V’=v2 -V
(-2)

La vitesse de disparition de (RX) : v = — 8 = = ky [RX] [Y] - k .1 [Y-R-X]

La vitesse de formation de (RY) : v’ = S5=k; [Y-R-X] - k -2 [RY] [X]

Y-R-X est un intermédiaire donc on peut appliquer le principe d’état Quasi-Stationnaire

AR = ey [RX] [Y] - k1 [Y-RX] - ko [Y-R-X] + k2 [RY] [X] =0 =

RX] [Y] + k_2 [RY] [X]

ko [RX] [Y] + K 2[RY] [X] (k- + ko) [Y-RX] = 0= [Y-Rox] = [ L

Remplagant [Y-R-X] dans la relation de vitesse de disparition on trouve :

v =k [RX] [Y] - ko (e B

k_q +k»
— ko1 ky [RX][Y] + Kk kg [RX][Y] — kg ky [RX] [Y]—k_4 k5 [RY] [X] oy = kz kq[RX][Y] —k_1 k_2 [RY][x]
k_; +k; B k_1 +kz

Remplagant [Y-R-X] dans la relation de vitesse de formation on trouve

kq [RX][Y] + k_2 [RY] [X]
k_q +k;

V=ko [Y = R=X] - k2 [RY] [X] = ko ( ) -k2[RY][X] =

kp (ky [RX] [yl+ k5 [RY][X]) = k5 [RY] (ks [X] + K [X]) _
k_q +kp

kz k1 [RX] [y] + kz k—p [RY] [X] = k_3 k—1 [RY] [X] = k5 K 5[RY] [X] S kz k1 [RX] [y] — k_1 k2 [RY] [X] _
k_q +ky k-1 +k;

\Y

Si I’état d’avancement de la réaction est faible on peut écrire : [RY] « [RX] et [X] < [Y]

_ ka ky [RX] [y]
k_1 +k

%
Le mécanisme de la rection est nommé S parce que la réaction se comporte comme une
réaction d’ordre 2.

A I’équilibre ona vi Vo = V.1V

ki [RX][Y] k2 [Y-R-X] = k1 [Y-R-X] k2[RY] [X] = kik2 [RX][Y] =k -1k 2[RY][X]

_ [RY][X] _ ki kp

k= [RX][Y] k_1k_2
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Chapitre VIII Théorie de I’acte élémentaire

VIII .1. Théorie des collisions
La théorie des collisions le passage de 1’état microscopique (atomique) a 1’état
macroscopique. Elle donne un sens au coefficient de vitesse k et aux termes A et Eo de la loi
d’Arrhenius. Cette théorie énonce qu’une réaction entre deux entités ne se fait que si elles
entrent en contact, elle explique qualitativement comment se produisent les réactions
chimiques élémentaires en phase gazeuse, elle prend en considération la dépendance de leur
vitesse avec la concentration, cette vitesse égale aux nombres de chocs efficaces entre
réactifs. Ces derniers sont efficaces si les atomes sont bien orientés par apport aux
recouvrements des orbitales responsables a la rupture et la formation des liaisons, ainsi que
I’énergie qui résulte par la collision doit étre supérieur a 1’énergie d’activation (Ea).
VIII .2. Réaction pseudo mono moléculaire

a A——> BM +yN

Le composé A doit étre activer par le rayonnement UV, puis il fait la collision avec une autre

molécule A.
A+M —— A*+ M ¢tape d’activation biomoléculaire.
A*+ M—>A+M étape de désactivation.
A* — B+C étape de transformation monomoléculaire.

Avec A*est la molécule de A activé et M est une particule quelconque, M peut étre
identiques a A.

Remarque Ky

On peut écrire les deux premier réactionscomme: A+ M <——> A*+ M

Les vitesses des 3 réactions sont comme suit Kot
V1=K [A] [M] V2 =K 1[M] [A*] V3 = Kz [A*]

Le A*est un intermédiaire tres instable, donc on néglige sa concentration devant A,

également pour sa dérivé donc on peut appliquer le principe d’état Quasi-Stationnaire.

-4y [A] M) - K1 [M] [A%] - K2 [A*] = 0 =
Ki [A] M] - (K1 [M] + K2) [A%] = 0 = [A*] = -0
-1 2
— — ky [A][M] Y _ Ko Kyq [A][M] Ky [A][M] _  Kq[A][M]
V3 =K; [A*] =K 1 = = =
3= Kz [A7] Z(k_1|M|+k2) K_; [M] + K, k—1£(MZ]+kz kk—zl[M]+1
ki [A][M
Vg = KA
k—l[M]+ 1
2

.


https://fr.wikipedia.org/wiki/R%C3%A9action_chimique
https://fr.wikipedia.org/wiki/R%C3%A9action_chimique
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; . _ _ k _
A Basse pression : M devient trop petit donc k—1 [M] « 1
2

V3 =Ky [A] [M] (réaction d’ordre 2)
Pour une réaction biomoléculaire pur M et A sont identique on trouve : V3 = Kj [A] 2

A Haute pression : la concentration M est grande et peut étre considérée comme constante

_ ki [ATIM] _ s [A] (réaction d’ordre 1)
k;zl M]+1

V3=

A une Pression intermédiaire : la cinétique de la réaction présente un ordre variable entre
l'ordre 1 et I'ordre 2, donc on n’a pas d’ordre.

Les interactions entre deux molécules A et B augmente avec la diminution de leurs distances,
si ces deux molécules sont trés proches, on ne peut plus les distingués, ce qui résulte une

formation d’un complexe AB * d’énergie élevée. 1l s’agit de I’état de transition.

VI11.3. Theorie du complexe activé
Pour qu’une réaction chimique puisse se produire, il faut dépasser une certaine barriere
énergeétique. C'est la théorie du complexe activé. Le complexe activé correspond a un état

transitionnel. L'utilisation de catalyseur permet diminuer le saut énergétique.

Une énergie d’activation élevée correspond a une réaction lente

- . o . . : A ivé
Energie  Une énergie d’activation faible correspond 4 une réaction rapide Complexe activé

A
Complexe activé m
___________________________ 2
<
Energie ® reactifs Energie de
d’activation réaction
rogs AH<0
Reactifs mead — e 05N s
Produts produits Coordonnée
»  Avancement réactionnelle

de laréaction

5
L4

) ) . Figure. VI11.2 : Energie du complexe activé en
Figure. VII1.1 : Etat d’avancement d’une energie _ ) o
4 complexe active. fonction des coordonnées de la réaction.

(https:/iwww.lachimie.fr/definitions/complexe- (https://Mww.alloprof.qc.ca/fr/eleves/bv/chimie/le-

active.php). complexe-active-et-l1-energie-d-activation-c1019).

K#
A+B-C T—/—— [A-B-C]¥ —» A-B+C
Avant la réaction les 2 molécules Complexe activé Atome B et C éloignées l'une de l'autre
sont éloignées l'une de l'autre

ﬂ
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_R_C1#
La premiére étape de la réaction est un équilibre sa constante est K* = %

Etude cinétique
La vitesse de la réaction est la vitesse de formation des produits, donc ¢’est la vitesse de
transformation du complexe.
Une fois le complexe activé est formé, on peut avoir, soit une régénération des réactifs, soit
sa décomposition pour donner les produits de la réaction. Admettons que la réaction de
formation de complexe active a partir des réactifs est réversible.
La théorie du complexe activé s’applique a toutes les réactions élémentaires, on pend par
exemple une réaction biomoléculaire.

A+B —«€&——>» (A..B) —» C+D

La vitesse de formation des produits C et D est : v =K1 [(A...B)]

La constante d’équilibre k est : k= % = [(A...B)] = k[A][B]

Ce qui donne : v =k k [A][B]
Si on suppose que k1 k = k2
Connaissons la forme et les fréquences de vibration du complexe active, on peut calculer k

théoriquement, et a partir de la mécanique statistique, on peut calculer ki selon la relation

— keT

k, = N

- kg est la constante de Boltzmann (ks = 1,381.10% J. K1),
- h la constante de Planck (h = 6,626.10-34 J. s)

- T est la température absolue de la réaction.

k kg T
h

Comme ks =ki k = k, =

Autrement la constante d’équilibre k peut étre exprimée en fonction de la différence de

I’enthalpie libre entre 1’état de transition et les réactifs (AGa)

_AGa k kg T kg T —%Ca
'RTlnk:AGa: kze RT ikzz hB =%e RT
S kpT - @Ha-TAS)  kpr 452 _AHa
Comme AGa = AHa— T AS; on peut ecrire : k, = e RT = -, eRrR e ®T

kgT A45a _ AHa
kzz%eke RT

AG,, AHa et ASa sont respectivement 1’enthalpie libre, enthalpie et entropie d’activation.

La formule de vitesse s’écrit :

ASa AHg

v=kik [A][B] = ke [A][B] = 2T e ® e w [A][B]

2y




Chapitre VIII Théorie de I’acte élémentaire

v="eT e [A][B]

VIII. 4. Energie d’activation

Pour compléter le modele de la théorie des collisions, il faut savoir que toutes les collisions
entre molécules adéquates ne sont pas efficaces, les chocs des molécules d’une énergie
cinétique insuffisante ne sont pas efficaces et ne permettent pas la réaction chimique. Dans
le cas des chocs élastiques, I'énergie cinétique des molécules qui se rencontrent n'est pas
suffisante, et les molécules se contentent de rebondir. L'énergie cinétique minimale qui doit
étre apportée a un systeme chimique pour que la réaction ait lieu est I'énergie d'activation
(somme des énergies cinétiques des deux molécules). Pour passer de I'état initial a I'état final,
le systeme doit sauter cette "barriere d'énergie”, méme si, en définitive, il a globalement
perdu de I'énergie une fois la réaction effectuée. Cette différence d'énergie que le systéeme
doit acquérir, en plus de son énergie initiale, pour réagir, est I'énergie d'activation. Cette
énergie est de nature thermique. Le sens théorique qui peut &tre donné a cette notion se réfere
a I’équation d'Eyring qui découle d’un cadre théorique. Dans la théorie d’Eyring (théorie du
complexe activé), I’énergie d’activation est I’enthalpie libre qui sépare I’énergie de 1’état de
transition et celle de I’¢état initial. Cette énergie d'activation peut étre diminuee, en utilisant
un catalyseur.

Pour un équilibre chimique, les énergies d'activation de la réaction directe et la réaction
inverse ne sont égales que si la réaction globale est athermique. Dans le cas d'une réaction
exothermique, I'énergie d'activation de la réaction inverse est plus grande que celle de la

réaction directe, et inversement pour une réaction endothermique.

VIII. 4. 1. Approche théorique

Il est possible de déterminer théoriquement I'énergie d'activation dans certains cas. Lors de
réaction par transferts d'électrons, la théorie de Marcus permet une détermination théorique
de cette grandeur. Le transfert d'électron intervient en effet dans le complexe activé a
I'intersection des deux surfaces d'énergie potentielle qui décrivent I'état initial et I'état final.

L'énergie d'activation est alors reliée a I'énergie de la réaction par la relation suivante

A e\ 2
Ea — Z (1 + Erea{tlon)

VIII. 4.2. La mesure de I’énergie d’activation
L’énergie d'activation déterminer peut étre déterminé expérimentalement a partir la

détermination de la vitesse de la réaction a deux tempeératures différentes. Le rapport des

=y


https://fr.wikipedia.org/wiki/%C3%89quation_d%27Eyring
https://fr.wikipedia.org/wiki/Th%C3%A9orie_de_l%27%C3%A9tat_de_transition
https://fr.wikipedia.org/wiki/Th%C3%A9orie_de_l%27%C3%A9tat_de_transition
https://fr.wikipedia.org/wiki/Enthalpie_libre
https://fr.wikipedia.org/wiki/%C3%89tat_de_transition
https://fr.wikipedia.org/wiki/%C3%89tat_de_transition
https://fr.wikipedia.org/wiki/Catalyse
https://fr.wikipedia.org/wiki/%C3%89quilibre_chimique
https://fr.wikipedia.org/wiki/R%C3%A9action_exothermique
https://fr.wikipedia.org/wiki/R%C3%A9action_exothermique
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vitesses de reaction (des constantes de vitesses) fait disparaitre le facteur pré-exponentiel et
donne acceés a ’énergie d’activation Ea. Les valeurs trouvées sont toujours positives sauf
dans le cas d'une réaction dont la vitesse diminuerait quand la température augmente.

En mesurant les constantes de vitesses ki et ko correspondant a deux températures T et T».
En utilisant la loi d’ Arrhenius

Ea  Ea

—Ea Ky Ea _ Ea k, E, E, Es(1 1\ _ E, (T{-T,
—_— —_ = RT RT —_ = a4 _ 4 - )| =2 ==
ki = A eRT1 ﬁk_e(z 1):lnk_RT RT, R\T, T,/ R\T,T
2 2 2 1 2 1 112

T, T K

f [ 2E,=R(72%) 2

k, = A e =Tk

On peut également cette énergie graphiquement. On peut écrire la loi d’ Arrhenius sous forme

Ink = InA— =2
RT

Si on trace la droitelnk = f (%) La valeur de I’énergie (Ea) peut étre calculé a partir de la
. -E,
pente de cette droite ( =

), et son ordonnée a I’origine permet de connaitre la valeur de A.

VII1. 4.3. Cas des réactions complexes

Dans le Cas des réactions complexes 1’énergic d’activation peut é&tre calculé
mathématiquement a partir des méthodes précédentes, mais elle ne peut pas avoir un sens
physique, Parce que les réactions complexes est un enchainement d’un ensemble des
réactions ¢lémentaires, sa constante de vitesse correspond seulement a 1’une de ses étapes
élémentaires. Dans la plupart des cas cette constante est une constante de vitesse apparente.

Cette énergie ne correspond a aucune reaction élémentaire, et la réaction globale peut étre

_Ea
R .

présentée seulement par le terme

VI11. 5.Activation photochimique

Un catalyseur réduit 1’énergie nécessaire pour une réaction, mais n’en fournit pas, alors que
I’activation photochimique améne une partie de I’énergie dont elle a besoin. La photochimie,
via la photosynthése, joue un réle essentiel.

Plusieurs réactions sont déclenchées, ou accélérées par I’effet de la lumicre. Il s’agit des
réactions photochimiques

Exemple
L’abri de la lumiére Photon (hv)

H, + Cl, - > par contre H, + Cl, ——— 2 HClI

Les électrons peuvent absorber un photon d’énergie pour le passage de leur niveau
fondamental a un de leurs niveaux excités, cette énergie dépend de la fréquence du

rayonnement. Dans le domaine spectral du visible et de I’'UV., I’énergie d’un photon est de

w0
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I’ordre de grandeur des énergies d’activation des réactions et des énergies de liaison
(ex. : un rayonnement avec une longueur d’onde de 200 nm a une énergie de 600 kJ.mol ™).
Dans les réactions photochimiques la lumiére fournit I'énergie d'activation d’une réaction si
une molécule absorbe un photon. L’état de transition est atteint lors d’une collision de cette
molécule avec une autre, néanmoins non excitée. Il en résulte donc une accélération de la
réaction par une activation photochimique. Les molécules excitées photochimiquement
peuvent se découpé en deux radicaux libres trés réactifs. Il s’agit d’une dissociation
photochimique ou photolyse. Les réactions photochimiques sont souvent des réactions en

chaine par exemple la chloration photochimique de méthane

Clz + hv » 2CI (Amorcage)
Cl+ CHy ————> HCl+H,C (Propagation)
HsC" + Clo ——— > CHsClI +CI N fois
2CI » Cb (Terminaison)

ouHsC'+ CI" ——» CH_sCl

ou2H3C" —— CoHs

Etude de la réaction

1 - La phase d’amorcage

Au cours duquel des radicaux sont formés, elle est endothermique et lente.

2 - La phase de propagation

Dans cette phase a partir d’un radical, un nouveau radical est formé, est une phase
exothermique et tres rapide. Le radical CI" est consommé par sa premiere étape et régenéré
par sa seconde étape, cette étape se répéte un trés grand nombre de fois (jusqu’a 10 000 fois)
en un temps trés court, et il n’est plus nécessaire de fournir de 1’énergie pour dissocier des
molécules de Cl,. Théoriquement, & partir d’un seul photon on peut réaliser la photolyse
d’une seule molécule de Cly, cette action pourrait assurer la chloration de la totalité des
molécules de méthane présentes.

3 - phase de terminaison

Cette étape conduit a la disparition des espéces radicalaires. Au cours des collisions, Il arrive
la disparition des radicaux libres nécessaires a la propagation de la réaction, c’est la phase

de terminaison.
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En catalyse hétérogene, le catalyseur habituellement est solide et les réactifs sont des gaz ou
liquides. Dans ce type de catalyse, la réaction se produit a l'interface des 2 phases. Le concept

d'adsorption concerne la liaison de molécules sur une surface.

IX .1. Adsorption physique et chimisorption

Dans un phénoméne d’adsorption, tout adsorbant (surface solide) adsorbe les molécules de
I’adsorbat (liquide ou un gaz) c'est-a-dire les fixes sur lui. L'adsorption est définie comme
I'accroissement de la densité d'une substance dans le voisinage d'une interface entre deux
phases (gaz-solide, gaz-liquide, solide-liquide, liquide-liquide). Les forces de liaison
intervenant dans ce processus se manifestent par des interactions de natures physiques
(liaisons moléculaires) et chimiques (liaisons covalentes). De cette distinction découlent
respectivement les concepts de physisorption et de chimisorption. Ces deux phénomenes

peuvent €tre distingués selon leur valeur de chaleur d’adsorption Qads.

IX .1. 1. Adsorption physique
L’adsorption physique ou physisorption se produit a basse température, elle met en jeu des
forces de faibles énergies de type Van der Waals, ainsi que d'autres types de forces, en

particulier les interactions dipéle-dipéle et dipdle induit-dipble.

IX .1. 2. Adsorption chimique

L’adsorption chimique ou chimisorption se produit & une température plus élevée, dans ce
processus les molécules adsorbée sont liees chimiquement a la surface du catalyseur par
liaison covalente ou ionique. Il se produit une monocouche alors qu'en physisorption, on
distingue 1’existence des multicouches. Cette adsorption est essentielle en catalyse

hétérogene

(a) Adsorption monocouche (b) Adsorption multicouche
Figure. VII1.1 : Type d’adsorption résultante de la chimisorption et celle de la

physisorption. (https://pastel.archives-ouvertes.fr/tel-01144079/document)

Le Tableau suivant résume les propriétés de la chimisorption et de la physisorption.

@
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Tableau. VIII.1 : Propriétés de la chimisorption et de la physisorption

Physisorption

Chimisorption

Enthalpie d'adsorption inférieure & 40 KJ/mole

Enthalpie d'adsorption inférieure & 80 KJ/mole

L'adsorption est favorisée par de basses
températures

L'adsorption se manifeste a haute température

Possibilité d'adsorption multicouche

Une seule couche peut étre adsorbée

Processus genéralement réversible

Processus généralement irréversible

Pas d'énergie d'activation remarquable
impliquée dans le processus

Une énergie d'activation peut étre impliquée
dans le processus.

IX .2. Etudes physico-chimiques des catalyseurs
Un catalyseur peut étre un solide, un liquide ou plus rarement un gaz, sous forme
moléculaire, ionique ou métallique. Un méme catalyseur ne peut pas étre efficace pour toutes
les réactions. Il n‘apparait pas dans I'équation du bilan de la réaction qu'il permet d'accéléré,
pour cela il n’a pas de rapport stoechiométrique avec les réactifs, ce qui lui rend utilisé en
faible quantité. Un catalyseur a pour effet de modifier la nature méme des étapes qui
permettent de passer des réactifs aux produits, donc il n'est capable de modifier ni le sens de
I'évolution du systéeme, ni son état d’équilibre. Il influe uniquement sur la cinétique
chimique, en accélérant une réaction ou en permettant de privilégier une réaction par rapport
a une autre, mais il ne peut pas modifie sa composition en équilibre. Le catalyseur peut
modifie le chemin réactionnel en deux étapes la premiere est la formation de liaisons avec
le(s) réactif(s) ce qui réduit I’énergie nécessaire a la réaction et la deuxiéme est 1’étape du
rapprochement des réactifs donc I’orientation correcte, ce qui résulte a une grande réduction
de I’entropie.
Remarque
Le catalyseur ne modifie pas un équilibre chimique puisqu’il ne modifie pas la constante
d’équilibre et sa quantité reste constante apres la réaction

A+B+C —>» E+D+C

_[E][D] [C]
~ [A][B][C]

Par conséquent, si un catalyseur catalyse une réaction, il catalyse en méme temps sa réaction

inverse.

IX .3. Mécanisme de catalyse
La vitesse d’une réaction dépend de la fréquence des collisions efficaces entre les réactifs.

Et on peut 1’accélérer par deux fagons, soit par I’augmentation de I’énergie des molécules



https://www.futura-sciences.com/sciences/definitions/chimie-equation-chimique-16043/
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https://www.futura-sciences.com/sciences/definitions/chimie-cinetique-chimique-14891/
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(par exemple par un chauffage), soit par 1’abaissement de 1’énergie d’activation. Le
catalyseur peut intervenir dans le deuxiéme cas. Généralement le catalyseur ne peut pas
réduire I’énergie d’activation de la réaction méme, mais il peut la remplacer par une autre
réaction de méme état initial et état final, mais son énergie d’activation est plus faible. Elle

sera donc plus rapide.

Exemple

2H 02— *2H0+ O (lente) Ea =76 kJ. mol*!
2 H202 I—> 2 HO0 + Oy (v x 210%) Ea =57 kJ. mol*!
2 Ho0r 2 s 3 10 + O (v x 109) Ea= 8 kJ. mol

A Réaction non catalysée

Stabilisation du complexe activé, sans
modification du nombre d’étapes

Formation transitoire d’un intermédiaire (réaction

élémentaire transformée en réaction complexe).

coordonnée de réaction

Figure. VII1.2 : Variation d’énergie d’activation d’une réaction avec catalyseur et
sans catalyseur
(http://lunf3s.cerimes.fr/media/paces/Grenoble_1112/vanhaverbeke cecile/vanhaverbeke c
ecile_p02/vanhaverbeke cecile p02.pdf).

La présence de catalyseur ne modifie pas les conditions thermodynamiques de la réaction
donc I’énergie de réaction AE ne varie pas, mais 1’énergie d’activation Ea nécessaire a la
réalisation des deux transformations, directe et inverse va diminuer sous ’effet de la

catalyse, ces derniers sont toutes les deux accélérées dans la méme proportion.

Selon la loi d’Arrhenius on a : Ink= InA-— %

Sous I’effet d’un catalyseur, la constante de vitesse k augmente.



http://unf3s.cerimes.fr/media/paces/Grenoble_1112/vanhaverbeke_cecile/vanhaverbeke_cecile_p02/vanhaverbeke_cecile_p02.pdf
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AInk

Reaction
‘ ~ catalysée
In k; TR — e

L1 AV O, DT

Non
catalysee

-

7
4 /

e

Domaines de tempeérature utilisable

Figure. VII1.3 : Variation de In k en fonction de % pour une réaction catalysée et autre

non catalysée.
(http://unf3s.cerimes.fr/media/paces/Grenoble_1112/vanhaverbeke_cecile/vanhaverbeke ¢

ecile_p02/vanhaverbeke_cecile_p02.pdf).

IX .4. Cinétique de catalyse

L'adsorption est exprimée par une proportion 6 de surface couverte

. Nombre de sites d’adsorption occupés
Avec : 0= — ——— :
Nombre de sites d"adsorption disponibles

. , . ., de . e
La vitesse d'adsorption est exprimée par e la vitesse elle est définie comme :

Nombre de molécules s’adsorbant la surface

V, =

Unité de temps
Selon la théorie cinétique des gaz, le nombre de molécules de masse m entrant en collision

avec 1 cm? de surface par seconde & une pression p est donné par :

aN___ P
dt ~ V2ZmmkT

On peut constater donc que l'adsorption est favorisée a haute pression et a basse température.
Supposons que la probabilité d'adhésion Q est la probabilité qu'une molécule entrant en
collision avec la surface soit adsorbée. Cette probabilité influencera le taux d'adsorption a la

surface telle que :

' . N _ dN _ p
Taux d'adsorption a la surface = o Q—m

La probabilité Q dépend de divers facteurs particulierement de 1’énergie d'activation
nécessaire d'adsorption, la nature de la surface. Lors du phénomene d'adsorption, la molécule
incidente a la surface doit libérer une énergie cinétique. Si cette énergie n'est pas dissipée
rapidement par la surface, alors la molécule désorbera immédiatement, cette probabilité

dépend également du site d'adsorption. Par exemple, dans la chimisorption, une molécule ne

ry
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peut s'adsorber sur un site déja occupe, alors que dans la physisorption, le nombre de couches

de molécules adsorbées est variable faisant ainsi différer les propriétés des sites.

IX.5. Influence de la température

La plupart des procédés de synthese industriels emploient des catalyseurs. Leur utilisation
permet une augmentation de la vitesse de réaction et évite aux entreprises des codts
énergétiques trop importants. En effet, une hausse de la température du milieu a le méme
effet cinétique que I’utilisation d’un catalyseur. Cependant, le colit d’une ¢élévation de
température est nettement plus élevé, c’est pourquoi le choix du catalyseur est
financiérement plus approprié. L’importance industrielle et économique des catalyseurs en

fait aujourd’hui un des thémes le plus étudiés dans la recherche.
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X. 1. Loi de la nucléation
La nucléation correspond a la formation des premiers cristaux dans un liquide. Il existe deux

types de nucléations : celle homogéne et celle hétérogeéne, plus fréquente.

X. 1. 1. Nucléation homogeéne classique
Il s’agit du cas le plus simple et peu rencontré en pratique. Les noyaux de gaz apparaissent

spontanément dans la solution du fait de la sursaturation de celle-ci.

X. 1. 2. Nucléation hétérogéne
X. 1. 2. 1. Nucléation hétérogene classique
Dans ce cas de nucléation, les noyaux de gaz apparaissent a la surface d’un solide, ou dans des

anfractuosités. La présence de I’interface solide-liquide permet d’abaisser le travail de nucléation.

X. 1. 2. 2. Nucléation hétérogene semi-classique

Ce type de nucléation se produit lorsque des poches de gaz sont emprisonnées a la surface
d’un solide. Cela peut se produire par exemple lors de I’immersion dans un liquide d’un
solide poreux. Dans ce cas le travail a fournir pour nucléer est néanmoins abaissé par rapport
a la nucléation de type hétérogeéne classique.

X. 1. 2. 3. Nucléation hétérogene non classique

La nucléation hétérogéne non classique est semblable a la nucléation semi-classique, a ceci
pres que dans ce cas, il n’y a aucun travail a fournir pour que la bulle croisse, ce qui a lieu
spontanément dans ce cas, et se traduit par I’apparition de bulles dés que I’on se trouve en

milieu sursaturé.

Nucléation Nucléation Nucléation hétérogéne  Nucléation hétérogene
homogene classique  hétérogéne classique semi-classique non classique
Figure. X.1 : Différents types de nucléations.
(https://www.researchgate.net/figure/Les-differents-types-de-nucleation-Nucleation-

heterogene-semi-classique-ou-nucleation-de_figl8 320545747).

X. 1. 3. Vitesse de nucléation
Les phénomeénes de diffusion thermique supposent que la particule ou la molécule doit

posseder une énergie suffisante ou seuil pour écarter les particules ou molécules voisines.
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Cette énergie est la variation AGo. Le théoréme de Frenkel part de I’hypothése que le liquide

contient des trous dans lequel d’autres particules se déplacent facilement dans ce milieu. La

_ AGo
probabilité pour qu’une particule franchise le seuil AGo est : Po= P e( kg T)

Supposons que la vitesse ou le taux de nucléation est définit comme :

dN

—=vn.n*
dt s

Vhua =

Avec : ng et n* sont respectivement le nombre d’atomes ou de molécules a la surface d'un
noyau et celui de noyaux de taille critique.

v : est la fréquence de collisions des atomes ou des molécules avec les noyaux critiques
Sachant que la fréquencevde collisions est proportionnelle a la probabilité Py que les
particules franchissent le seuil AGo.On a donc :

_ﬂ)

_ﬂ) <_ﬂ)
vV = VOe( kg T ce qui donne : Vpuad = V DgN* e( kgT/ @\ kpT

X. 2. Phénomeéne de diffusion

Il s’agit d’un processus physique qui a pour but d’égaliser les concentrations. Vu que les
molécules des réactifs disparaissent le plus vite a la surface du catalyseur, donc leur
concentration est la plus faible a cet endroit. Le flux des molécules de réactifs est calculé
appliquant les lois de Fick de diffusion. Dans de nombreux cas, les phénomenes de diffusion

a I’état solide ont un impact direct sur les mécanismes et la cinétique globale des réactions.

Ce phénomeéne est parmi les sept étapes de la réaction en catalyse hétérogéne, qui sont :
1-Diffusion des réactifs a travers la couche gazeuse qui stagne autour du grain (diffusion
externe)

2-Diffusion des réactifs dans les pores du grain (diffusion interne)

3-Adsorption des réactifs

4-Transformation de I’espece adsorbée (réaction superficielle)

5-Désorption des produits de la réaction

6-Diffusion dans les pores des produits jusqu’a la frontiére du grain (diffusion interne)
7-Diffusion externe des produits a travers la couche gazeuse qui entoure le grain (diffusion

externe)



https://fr.wikipedia.org/wiki/Diffusion_de_la_mati%C3%A8re
https://fr.wikipedia.org/wiki/Diffusion_de_la_mati%C3%A8re
https://fr.wikipedia.org/wiki/Adsorption
https://fr.wikipedia.org/w/index.php?title=R%C3%A9action_superficielle&action=edit&redlink=1
https://fr.wikipedia.org/wiki/Diffusion_de_la_mati%C3%A8re
https://fr.wikipedia.org/wiki/Diffusion_de_la_mati%C3%A8re
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Figure. X.2 : Visualisation des étapes d’une réaction en catalyse hétérogéne.
(https://www.wikiwand.com/fr/Catalyse_h%C3%A9t%C3%A9r0g%C3%A8ne)

Les étapes 1, 5, 6 et 7 sont des processus physiques de transfert de masse qui sont régis par
les différentes lois de diffusion de Fick, alors que les étapes 2, 3 et 4 sont des processus régis

par la cinétique chimique.

X. 3. Cinétique d’une réaction d’ordre 2

Dans ce phénomeéne la réaction entre le réactif et le catalyseur a lieu a la surface du catalyseur
solide. Pour fabriquer donc un catalyseur hétérogene efficace, il faut tenir compte que plus
que la surface du catalyseur est plus grande, plus que la réaction sera plus rapide (poudre,
fils métalliques, matériaux poreux, etc.). Dans un phénomeéne d’adsorption, tout adsorbant
(surface solide) adsorbe les molécules de 1’adsorbat (liquide ou un gaz) c'est-a-dire les fixes
sur lui. Les interactions électroniques entre les molécules et les atomes ou les ions de la
surface du solide provoquent les forces responsables de 1’adsorption. C’est la chimisorption.
Certaines liaisons des molécules adsorbées sont affaiblies. La réaction aura lieu a la surface
du catalyseur, au sein d’une sorte de complexe activé, dont le catalyseur participe. Ce
phénomeéne mettre la molécule dans un état particulier qui résulte 1’accélération de la vitesse
de la réaction et la diminution de 1’énergie d’activation. Lorsque la réaction est réalisée les
produits de cette réaction quittent la surface du catalyseur et ils seront remplacés par d’autres
nouvelles molécules du réactif. La catalyse d’une réaction par un solide dépend de sa nature
chimique et sa structure cristalline. L’activité catalytique détermine les distances entre les
sites de solide ou peuvent se fixer les réactifs (sites actifs), qui sont liés a d’autres distances

dans les molécules des réactifs.

AT

A B A B A-——B &
RILS : : e :

A W// AP I I = 7

Figure. X.3 : Les étapes d’une réaction catalysée par un solide
(http://unf3s.cerimes.fr/media/paces/Grenoble_1112/vanhaverbeke_cecile/vanhaverbeke_cecile_p0
2/vanhaverbeke_cecile_p02.pdf).



https://www.wikiwand.com/fr/Catalyse_h%C3%A9t%C3%A9rog%C3%A8ne
http://unf3s.cerimes.fr/media/paces/Grenoble_1112/vanhaverbeke_cecile/vanhaverbeke_cecile_p02/vanhaverbeke_cecile_p02.pdf
http://unf3s.cerimes.fr/media/paces/Grenoble_1112/vanhaverbeke_cecile/vanhaverbeke_cecile_p02/vanhaverbeke_cecile_p02.pdf
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La réaction (A + B — A-B) se réalise entre les molécules de réactifs adsorbée sur les sites
actifs de la surface du catalyseur. Les molécules résultants de cette réaction (formées) se
désorbent et sont substituées par de nouvelles molécules de réactifs. Ce qui nous donne des
échanges continuels entre le milieu réactionnel (liquide ou gazeux) et la surface du

catalyseur.

X. 3. 1. Application 1 : La sorption

A pression constante, la variation du degré d’adsorption est représentée en fonction de la
température par une courbe qu’on appelle I’isobare d’adsorption. Dans ce cas, la nature de
I’adsorption influence la forme de la courbe. Par exemple, la courbe A représente le cas de
’adsorption de I’hydrogéne sur du nickel, la premicre partie de 1’isobare (partie I) représente
la diminution normale de 1’adsorption physique quand la température augmente. Par contre,
la derniere partie de ’isobare (partie III) représente le phénomene d’adsorption chimique.
Dans la région intermédiaire (partie II), la vitesse d’adsorption est plus lente, et la courbe est
caractéristique du fait que ’adsorption chimique se fait en mettant en jeu une énergie

d’activation non négligeable, dans ce cas.

III

Volume sorhé [ g de solide

Tempétature (I

Figure. X.4 : Exemples d’isobares d’adsorption (A : Hz sur nickel; B: NHs sur
charbon de bois). (http://ugac.ca/chimie_ens/Cinetique_chimique/CHAP_12.html).

X. 3. 2. Application 2 : Isotherme de Langmuir (couche monomoléculaire)

Le développement de cette représentation pour une isotherme d’adsorption chimique, repose
sur un certain nombre d’hypothéses telles que : ’homogénéité de la surface du solide,
I’indépendance de la chaleur d’adsorption du taux de recouvrement de la surface du solide,
la localisation d’adsorption (formation d’une monocouche) et I’équilibre entre les molécules

des deux phases. Soit la lettre G est une molécule de gaz et S un site d’adsorption.

G

—_— —_s—
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Supposons que S est la surface du solide et 0 est sa fraction de recouvert par des molécules.
Le recouvrement monomoléculaire d'une surface est représenté comme suit :
5
-gs "
T ©
Figure. X.5 : Représentation schématique du recouvrement monomoléculaire d'une

surface. (http://ugac.ca/chimie_ens/Cinetique_chimique/CHAP_12.html).

La vitesse d’adsorption est proportionnelle a la surface du solide inoccupé et a la pression
du gaz (p). La vitesse de désorption est proportionnelle a la surface occupée. Puisqu’il y a
un équilibre entre les molécules en phase gazeuse et celles qui sont sorbées, on peut écrire :

vitesse d’adsorption = vitesse de désorption
kP(1-6)S=k 0S5 (1)

avec : k et k sont les constantes de vitesse de sorption et de désorption.

Selon la relation (1) on peut écrire :

kP— kP0=k 0 = 0= (2)

Considérons le coefficient d’adsorption b = % la relation (2) devient :

_ bP
~ 1+bP (3)

X. 4. Cinétique d’une réaction par polarimétrie

Pour établir les régles de cinétique empirique, il faut des méthodes de détermination de la
concentration en fonction du temps, soit par spectroscopie qui permet de mesurer la
concentration de la solution avec UV, IR, Raman, v, B..., soit par électrochimie qui utilise
la f.e.m. du couple est proportionnelle a la concentration des espéces, par méthodes couplées
telles que la chromatographie-spectre de masse. Par polarimétrie qui est une des plus
anciennes. Dans tous les cas, il est indispensable que la méthode de mesure ne perturbe pas
le processus identifié. Si la méthode est in situ, la méthode ne doit ni accélérer, ni freiner la

cinétique, par exemple spectroscopie peut accélérer ou donner un précurseur.

Principe de polarimétrie

Toute molécule a un pouvoir rotatoire, perceptible ou non. On mesure la rotation du plan de
polarisation en fonction du temps pour déterminer la variation de la concentration,

Une substance est dite optiquement active si elle fait tourner le plan de polarisation de la

lumiéere d'un angle os.
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D'apres la loi de Biot cet angle est donné par I'expression :

a=da0 (A T).1.c (4)

ou oo (A, T) : est le pouvoir rotatoire spécifique (en degrés.dm=.g™X.ml) pour une longueur
d'onde A et une température T.

| et ¢ sont respectivement la longueur de la colonne de liquide (en dm) et la concentration de
la solution (en g/ml)

Dans le cas d'une solution contenant plusieurs substances optiquement actives, les pouvoirs

rotatoires ont des propriétés additives :

a=1Y;a;c; (5)

X. 5. Détermination d’énergie d’activation
Différentes relations ont été proposées pour expliquer la dépendance entre la température et
la constante de vitesse d’une réaction. L'expression généralement retenue est la relation

établie par Arrhenius. La relation d’Arrhenius est comme suit :

dInK E
aT = RTZ (6)

Ea désigne I'énergie molaire d'activation, elle correspond a I'énergie a apporter au systeme

pour que la réaction ait lieu. Elle est de I'ordre de quelques dizaines de kJ.mol™. Sur un
intervalle de température inférieur a 100 K, on peut considérer que I'énergie d'activation est

constante. Par conséquent, la loi d'Arrhenius peut s'écrire sous la forme intégrée suivante :

Ea

K= Ae RrRT (7)
A est le facteur préexponentiel, homogéne a une constante de vitesse, il tient compte des

effets stériques.

X. 5. 1. Détermination d’énergie d’activation expérimentalement

La détermination de la vitesse de la réaction a deux températures différentes nous permettre
de déterminer 1’énergie d'activation expérimentalement. En mesurant les constantes de
vitesses ki et ko correspondant a deux températures T et To2. Appliquant la loi d’Arrhenius

le rapport de ces deux constantes fait apparaitre 1’énergie d’activation Ea (chapitre VIII).

X. 5. 2. Détermination d’énergie d’activation graphiquement

Par intégration de 1’équation (7), On peut écrire la loi d’ Arrhenius sous la forme

Ea
Ink= lnA - _T (8)
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—E,
R

Si on trace la droite Ink = f (%) Selon la relation (8), la valeur ( ) est la pente de la
droite, ce qui permet de connaitre la valeur de I’énergie d’activation (— E,), et la valeur du

facteur préexponentiel (A) est son ordonnée a 1’origine.

In k

T
Figure. X.6 : Détermination graphique d’énergie d’activation
(http://lunf3s.cerimes.fr/media/paces/Grenoble_1112/vanhaverbeke_cecile/vanhaverbeke c

ecile_pOl/vanhaverbeke cecile_p01.pdf).

X. 6. Caractérisation physique des catalyseurs par adsorption

Catalyseurs par adsorption

Ce sont des solides insolubles dans le milieu, faciles a récupérer, réutilisables et recyclables,
a usage confiné, ils sont moins toxiques et non corrosifs, ils ont moins de déchets. Ces
substances sont énantiosélectivité a applications plus limitées (en chimie fine), parmi les
inconvénients de ces catalyseurs est que géneralement sont moins actifs et / ou sélectifs.

Dans ce type de catalyseur on peut distinguer 3 familles :

X. 6. 1. Les métaux

Ils sont employés dans les réactions d’hydrogénation et d’hydrogénolyse, pour ce type de
catalyseur, on définit la dispersion D du métal, comme les atomes de métal a la surface du
catalyseur sont les seuls atomes actifs dans le processus catalytique, donc :

nombre d’atomes de métal a la surface du catalyseur
D= - - x 100
nombre total d’atomes de métal dans le catalyseur

Pour ce type de catalyseurs on peut trouver Fe, Co, Ni, Cu, Ag, Pt, Pd, Rd

X. 6. 2. Les oxydes d’éléments a valence variable
Ces catalyseurs sont employés dans les réactions d’oxydation, dans cette famille on trouve

le Molydbéne, Tungstene et les Métaux de transition.
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X. 6. 3. Les oxydes d’éléments a valence fixe

Il s’agit des catalyseurs employés dans les réactions acido-basiques, les métaux des familles
la et lla, ainsi que les métalloides des familles Il1lb, 1\VVb et Vb appartiennent a cette classe
de catalyseurs, certains ont des proprietés acides tels que 1’alumine (Al203), la silice (SiOy),
et les zéolithes, et d’autres ont des propriétés basiques tels que 1’oxyde de magnésium,
I’oxyde de zinc et ’oxyde d’alcalins.

Il existe une 4™ famille qui est une combinaison des familles précédentes, ce qu’on appelle

les catalyseurs bi-fonctionnels ou multi-fonctionnels.

X. 7. Adsorption d’un soluté sur solide

La surface des solides est aussi capable d'adsorber des substances se trouvant en solution.
Cette adsorption n'est pas fondamentalement différente de celle des gaz, la concentration du
soluté jouant un réle analogue a la pression, mais son traitement théorique est compliqué par
I'adsorption compétitive du solvant. La couche physisorbée ne pourra étre, le plus souvent,
gue monomoléculaire, car, au-dela de la premiere couche, les interactions soluté-solvant
I'emportent sur les interactions soluté-surface.

La réaction d'adsorption d'un soluté par un solide est un phénoméne dont la cinétique est
souvent complexe. La vitesse est fortement influencée par plusieurs parametres liés a I'état
du solide présentant généralement une surface réactive trés hétérogene et aux conditions

physico-chimiques dans lesquelles la solution est réalisée.

X. 7. 1. parametres du systeme
X. 7. 1. 1. Parametres liés au solide
Ce sont essentiellement I'état de la surface, la forme et la répartition granulométrique des

particules.

X. 7 .1. 2. Paramétres liés a la solution
La concentration en complexe, ainsi que la présence d'autres éléments étrangers peuvent

affecter la vitesse d'adsorption.

X. 7. 1. 3. Parametres liés a la suspension

Masse de solide

Le rapport de dilution est défini comme suit : R = ,
Volume de la solution

Ce rapport ainsi que la vitesse d'agitation de la suspension (w)affectent les conditions

hydrodynamiques du systéme et plus particulierement la nature de I'écoulement du liquide
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au voisinage des particules et la diffusion des espéces en solution. La température du milieu

est également un facteur cinétique important dans le processus d‘adsorption.

X. 7. 2. Paramétres physiques

X.7.2. 1. Influence de la vitesse et du mode d'agitation

Ci—C
Ci—Ce

Soit l'avancement d'adsorption Adéfinit comme suit : A=

Avec : Ci, Ce, et C; sont respectivement la concentration initiale, la concentration a
I’équilibre et la concentration a l'instant (t).
Notons que la dérivée de la quantité adsorbée par rapport au temps est la vitesse d'adsorption

aun instant t (Va).
La quantité adsorbée g est reliée a la concentration a l'instant t par : q = %(Ci — Cp)

La vitesse va est proportionnelle a la dérivée V¢ de la concentration Cten solution par rapport

. 1 M
au temps par la relation : V, = EVC avec: R= =

Nous remarquons que le coefficient de proportionnalité entre Va et V¢ est indépendant des
concentrations initiale et finale.

Cette vitesse est proportionnelle également : a la dérivée de AV, par rapport au temps par la

relation: V, = ((Ci_lce)) V.

X.7.2.2. Influence de la dimension des particules
Il est démontré généralement une Iégere augmentation de la vitesse d'adsorption quand la

taille des particules diminue.

X. 7. 3. Parametres chimiques
X. 7. 3. 1. Influence de la concentration initiale
Il est démontré que la vitesse croit avec la concentration en adsorbat Ci.

X. 7. 3. 2. Influence de la température
Il est que si la concentration C; est constante, la concentration Ce est nul, et R est constant
d’ou V,.proportionnel a Va, une augmentation de la vitesse d'adsorption avec l'augmentation

de la température.
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EXERCICES CORRIGES



Exercices corrigés

I. Les équilibres chimiques
I. 1 : Donner la relation entre les constantes d’équilibre Kp et Kc
I. 2 : Dans un récipient vide de 6 litre, on introduit 2 moles d’acide iodure hydrogéne (HI).
La température est maintenue a 627°C. L’équilibre suivant s’établit
2Hl g «— hg+H

A 1’¢équilibre, la somme des pressions partielles d’iode et d’hydrogene est égale a 6.15 atm.
- Calculer la pression totale a I’équilibre, la constante d’équilibre Kp et le coefficient de

dissociation de I’acide HI.
I. 3 : On chauffe a 250°C une quantité de PCls dans un récipient de 12 litres.
PCls() «——= PCls) + Clz(g)

A 1’équilibre le récipient contient 0,21 moles de PCls, 0.32 moles de PCls et 0.32 moles de
Cl,. Calculer la constante d’équilibre Kc a 250°C, calculer ensuite 1’enthalpie libre AG® de

cette réaction.

I. 4 : La combustion d’une mole d’éthyléne dans les conditions standards donne 1’équilibre
suivant : CoHa(+302(q > 2C02@+2H0 AH = - 332 Kcal
Quel sera I’effet sur cet équilibre

a) d’une augmentation de la température

b) d’une diminution de la pression totale

c¢) d‘une augmentation de la [CO2].
I. 5: Calculer la variance des équilibres suivants
CaCO3 ) «——— Ca0 (5 + COz ()

C )+ COz( «———=2CO (g)

H2 g + 12 «——= 2 Hl (g)

I. 6 : Soit les équilibres suivants

a)Brag+Cla) «—~ 2BrCl

b) Co @ + Clz2 ) «———= COCl (g

1 - Quelle sera la pression de Cl; si on double le volume ?

2 — Quel est le sens favorisé des deux équilibres si on diminue la pression totale ?
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Exercices corrigés

I. 7 : Soit I’équilibre suivant : HYO )«————> Hg ) + %Oz ©)

1 — Quelle est I’évolution de ce équilibre a température constante si
a) On ajoute le dioxygéne a volume constant.
b) On retire une partie de dioxygene a pression constante (faisons varier le volume pour la

pression reste constante).

I. 8 : Soit les équilibres suivants

2C0, «——> 2CO+0, (1)
2 S0, + Oy——— 2503 2)
SO3+CO " S0, +CO; (3)

Sachant que Ki et K> sont les constantes d’équilibre des réactions 1 et 2 respectivement

trouvez 1’expression de la constante d’équilibre Ka.

Corrigé

I. 1: Expression de KP en fonction de KC

n nj
C= v donc ;= v
OnaPV=nRT donc PiV=niRT cequidonne Pizni—:;TzCiRT
ou C; est la concentration du gaz i.
Pa= C4RT
P! Pg
K, = Pca 7 avec : P = CgRT
ATB Pc= C.RT
Pb= CpRT
8
K. = (CcRT)Y(Cp RT) = Kp = K¢ (R T)An

P (CART)*(CERT)P
A n=somme des coefficients des produits- somme des coefficients des réactifs gazeux.
An=(+ 6)— (a+ B)

Remarque : SiAn=0, (R T) 2" =1, alors, Kp = Kc

1.2: 2Hl ) «—2 I+ Ha(g
2Coa 0 0
2Co-2Coa Coa Coa

1 - Calcul de PtoT

1 1
P, +P,=615 = X1, Pror + Xu, Pror = 7 Pror+ ; Pror=6.15 =

% PTOT = 615 = PTOT = 123 atm
r 1
2 - Calcul de Kp P, = X1, Pror = ; Pror

= —— Avec + Py, = Xu, Pror = 7 Pror

2
Py

Nl R B =

Huyr = Xur Pror = 5 Pror
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K. — G PTOT) G PTOT) _1
P™ ZProp?z 4
1
Kp= Kc (RT)”™ OnaAn=0 = Kp= K¢ =
3 - Calcul de a
_ _(Cw* o _ 2\ _ 2
KC_4cg(1—a)2_4(1—a)2 4Kc(1-2a+a’) = a* =
4(%)(1—2a+a2)=a2 > 1-2a+d®= o2 N 1—-2a=0
= a=05=50%
1.3: PClsq) «——=" PClzg + Clz(g)
1- Calcul de K¢
n n n n 2
(C . )(C . ) PCl3 Cly PCl3 "'Cl, (0,32)
o= — iy VnP)Cl(V):( O PR = K.=0.0406
(Cpc]s) ( = 5) npc15 0,21

1- Calcul de AG
AGY =- RT InK=-8.32(523.15) In (0.0406) = 13945.7 J / mole = 13.945 KJ / mole
AGY =13.945 KJ/ mole

1.4 CoHa () + 302 ye——— 2 CO2 (g + 2 H20 g AH = - 332 Kcal
a - L’effet sur cet équilibre lors d’une augmentation de la température

L’augmentation de la température favorise le sens exothermique de 1’équilibre sens 2

b - L’effet sur cet équilibre lors d’une diminution de la pression totale

La diminution de Puwtae favorise la réaction qui se déplace du nombre de moles de gaz
croissant (plus bas au plus élevé) donc le sens 2 — 4 donc sens 2

C - L’effet sur cet équilibre lors d’une augmentation de la [CO2]

Si la [CO2] augmente 1’équilibre se déplace vers le sens indirect.

.L5:v=n-r-9+2
CaCOs3 () «———> CaO0 (5 + CO; (y)
- Il existe 3 constituants, 1 relation, 1 phase gazeuse et 2 phases solides (CaCO3 et CaO)
v=3-1-3+2=1(systeme général est monovariant)
Ce+COrge——— 2CO
- Il existe 3 constituants, 1 relation, 1 phase gazeuse et 1 phase solide (C)
v=3-1-2+2=2(systéeme général est bivariant)

Hz () + 12 () «——— 2 Hl ()
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Il existe 3 constituants, 1 relation et 1 phase gazeuse.

v=3-1-1+1=2(systeme general est bivariant)

1.6:
1-PV=nRT a T=cst ona PznsT ce qui donne :
=220 et =221 done =2 donc P, =2n
\21 vV, P, Vi V,
. P,V . Py
SiV2=2V; donc P, = 5 ce qui donne P, = —
1

Si on double le volume la pression sera divisée par deux, ce qui résulte une diminution de
la pression.

2 - Si on diminue la pression totale le sens d’évolution est le sens croissant de nombre de

moles donc :

Equilibre a : Brz gy + Cl2 () «———> 2BrCl 1—»2 donc le sens 1
Equilibre b : b) Co (g) + Clz (9 «———= COCl; 2¢—1 donc le sens 2
1.7 HYO ) «—— Hg (I)"‘%OZ ©

a) Lorsqu’on ajoute le dioxygéne a volume constant, on a une augmentation de nombre de

RT . . .
moles de la phase gazeuse et comme P = HT , Si nT ona pT donc si on a une augmentation

de pression le sens favorisé est le sens 2 (décroissant).

b) Puisque la pression totale (qui est la pression de O2) ne varie pas, il ne se produisait aucune

évolution.
1.8:
2CO, «—* 2CO0+0; 1)
2502+ 0«— 2S03 @)
SOz + CO 47' SOz + CO2 3
K, = ap, (acoz)2 ot K, = (3503)2 _ comme Ky = aso, aco,
(acoz) ao, (asoz) aco aso3
. (aco,)’ ., _ a0, (aso,)’” .
K'; = 20, (2c0)? et K', = —(3503)2 donc :

’ 1 (acoz)z a0, (asoz)z _(acoz)2 (asoz)z —_ 2 : . _ 7 7
K K, = = (K3) ce quidonne : K3 = K';1 K5

ao, (aCO)z (3503)2 - (aCO)2 (3503)2
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I1. Les corps purs

I1. 1 : Un ballon fermé de 1L contient, & la température de 300 K, 10 ~2 moles de monoxyde
de carbone CO et 3 10 -2 moles de dioxyde de carbone COx.

a) Calculer le potentiel chimique de chaque gaz.

b) Quelle est I’enthalpie libre de I’ensemble ?

Données : a 300 K sous Pe, u” (CO) =-169 k J mol~*et u” (CO2) = - 458 k J mol*

Il. 2 : Le procédé industriel Monsanto de synthése de I’acide éthanoique a été mis au point
en 1971. Il consiste en la carbonylation du méthanol en présence d’un catalyseur a base de
rhodium. Il permet la fabrication de plus d’un million de tonnes d’acide éthanoique par an.

L’équation de la réaction de synthése industrielle de 1’acide éthanoique par le procédé

Monsanto est la suivante : CH30H (g) + CO (g) < > CH3COzH (g

a) Calculer I’enthalpie standard de la réaction a 298 K.

b) Calculer I’entropie standard de la réaction a 298 K. Justifier le signe de cette entropie

standard.
Composé CH3OH ) | CO (g | CH3CO2H (g
A, hy (Kj.mol=%) | -2015 | -110.5 - 460.8
S (j. K. mol~ % 239.8 197.7 282.4

I1. 3 : Soit une mole d’un gaz occupant un volume Vm sous la pression P et & la température T

On suppose que ces grandeurs sont liées par 1’équation : (P + ;—2) (V;u —b) = RT

ou: a, b et R sont des constantes. Utiliser les propriétés d’intensivité ou d’extensivité des

grandeurs pour établir I’ ’équation correspondante relative a n moles.

I1. 4 : On considére du sable fin dont chaque grain occupe un volume Vo = 0, 1 mm?. Quel

est le volume V occupé par N = 6.102% grains ?

1.5
1 - Calculer de la variance de I'eau au point triple.
2 - Calculer de la variance de I'eau au point critique.

3 - Calculer de la variance d’un corps pur en équilibre liquide — vapeur.

Corrigé

I.1:pi=p° +RTIn
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Calcul de pression partiel P;

PiV=niRT ce qui donne p; = ni‘?T

poo = 2Rl = 103D _ 549 10% Pa = 0.249 bar

ot : Pgo, = 3 Peo = 0.748 bar Prot= 0.249 + 0.748 ~ 1 bar
Calcul de potentiel chimique

nco = (- 169000) + 8.413 (300) In 2222 = - 172.47 Kj mol ~*

1

0.748
1

Mo, = (- 458000) + 8.413 (300) In 27*2 = . 458,72 Kj mol -

Calcul de I’enthalpie libre de I’ensemble
G=Y;wn; =(-172.47) 10 2+ (- 458.72) 310 2=- 155 Kj

I1. 2 : a. Nous appliquons le premier principe de la thermodynamique
Ay H = X% Ar hoproduits — XA h;éactifs
A H = Arhgyscoan — (Arhenson + Ar heo) = —460,8 — (— 110.5 - 201.5) = — 148.8

A, H'=-148.8 kJ mol-!

La réaction est donc exothermique.
b. Calculons I’entropie standard de cette réaction
AS = X Sproduits ~ 2. Sréactifs

A:S" = Scuscozn — (Scsonm + Sco) =282.4 — (197.7 +239,8) = — 155.1

A, S =-155.1 3K -mol
1.3

n?a

A\

(P+ é)(vm—b)z RT@(P+“23)(§—b)= RT & (p+

v )(V—nb) = nRT

Supposonsque A=n?a et B=nb onpeutécrire ’’équation d’'état sous la forme
A
(p+35) (V—B) = nRT
B est une grandeur extensive puisqu’elle est additive, si n = ny + nz donc
B=nb =n:b +nb=B:+B.,.

A est aussi une grandeur extensive, mais elle n’est pas additive car
b

na=(n+n)?a# nfa+ nja.

I1. 4 : Le volume occupé est : V = N.V =6 102 (10%)° (0.1) = 6 101®¥ m?®
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V =6.10% m®=6.10% L (60 millions de milliards de litres)

I.5:
1 - Calcul de la variance de I'eau au point triple, c'est-a-dire quand les trois phases solide,
liquide et vapeur coexistent. On a un seul constituant, I'eau: n = 1. Il n'y a aucune
transformation chimique donc aucune équation chimique : r = 0. Le nombre de phases est
¢ = 3 (solide, liquide et vapeur). La pression et la température influe sur la réaction : k = 2
Vvan-r-Qp+2=1-0-3+2=0
Autre méthode
Une autre maniére de calculer (pour arriver bien sir au méme résultat) est la suivante. On a
trois constituants, I'eau solide, liquide et vapeur: n = 3. Il y a trois équilibres entre phases
dont seulement deux sont indépendants (équilibre solide-liquide et équilibre liquide-vapeur,
I'équilibre solide-vapeur étant une combinaison linéaire des deux autres) : r = 2. Le nombre
de phases est ¢ = 3 (solide, liquide et vapeur)
Van-r-QP+2=3-2-3+2=0

2 - Calcul de la variance de I'eau au point critique, c'est-a-dire quand les trois phases solide,

liquide et vapeur coexistent. On a un seul constituant, I'eau: n = 1. Il n'y a aucune

transformation chimique donc aucune équation chimique : r = 0. Le nombre de phases est

¢ = 2 (solide, liquide). La pression et la température influe sur la réaction : k = 2.
Vv=n-r-Q0+2=1-0-2+2=1

Autre méthode

Une autre maniére de calculer (pour arriver bien sr au méme résultat) est la suivante. On a

deux constituants, lI'eau solide, liquide : n = 2. Il y a un seul équilibre entre phases (équilibre

solide-liquide) : r = 1. Le nombre de phases est ¢ = 2 (solide, liquide et vapeur).
Van-r-Q0+2=2-1-2+2=1

3 - Calcul de la variance d’un corps pur en équilibre liquide - vapeur. On a deux constituants,
I'eau liquide et vapeur : n = 2. Il y a 1 équilibre entre phases (équilibre liquide-vapeur) r = 1.
Le nombre de phases est ¢ = 2 (liquide et vapeur).

v=n-r-¢9+2=2-1-2+2=1
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I11. Les solutions

M. 1:

1 - Le mélange liquide heptane / octane peut étre considéeré comme idéal. Calculer la pression
de vapeur saturante a 40°C d'une solution renfermant 2 mol d'heptane et 3 mol d'octane,
sachant que les pressions de vapeur saturante des deux substances pures valent
respectivement 92 mmHg et 31 mmHog.

2 - Le mélange ligquide méthanol/éthanol peut étre considéré comme idéal.

a) Calculer la pression de vapeur saturante a 20°C d'un mélange renfermant 20 g de méthanol
CH3OH et 100 g d'éthanol C2HsOH, sachant que les pressions de vapeur saturante des deux
substances pures y valent respectivement 94 mmHg et 44 mmHg

b) Calculer les fractions molaires des deux substances en phase vapeur

c) Calculer les pourcentages en volume des deux substances en phase vapeur.

. 2:

1 - Calculer la molarité du dioxygene dans I'eau au contact de l'air a 25°C

Données : Py, = 0.20 atm.

2 - Les fractions molaires du diazote et du dioxygene dans l'air égal respectivement 0.782 et

0.209. Calculer le rapport des molarités du diazote et du dioxygéne dans I'eau a 25°C.

Corrigé

1. 1:

1- Pi=XiPi"
Pheptane = % (92) = 36.8 mmHg

Poctane = g (31) =18.6 mmHg
P =36.8 + 18.6 = 55.4 mmHg

2 - a) Calcul de la pression de vapeur saturante de mélange

20
nCHBOH = 5 =0.625 mole

100

nCZHSOH = E =2.174 mole
Nrowe=  Newyon + N0 = 0.625 + 2,174 = 2.799 mole
PCH3OH = % 94 =20.99 mmHg
2.174
PCZHSOH = 2.799 44 =34.17 mmHg

P =20.99 + 34.17 = 55.16 mmHg
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2 - b) Calcul des fractions molaires des deux substances en phase vapeur

PcHzoH 20.99
Y = . = =0.38 mmH
CH30H PCH3OH+ PCszOH 55.16 g
PcyH50H 34.17
Y = =2 = =0.62 mmH
C2Hs0H PCH30H+ PCszOH 55.16 g

2 - ¢) Calcule des pourcentages en volume des deux substances en phase vapeur

-z RT RT
onaungazidéal :PV=nRT donc V=n?:nk(aveck:?)
D= %P N X_pi N nj  Pj N n_pinTot
i — 4i PMTot i - i~
PTot NTot PTot PTot
En phase vapeur, les pourcentages en volume sont
Vc,Hs0H K nc,H 0H
% = 2l * 100 = 2Hs * 100 =
CzHsOH VcHz0H + Ve, Hz0H k ncpzon + K ne,Hc0H
PCoH50H npgt
nCszOH * 100 = PTot = pCszOH * 100 =
NCH;0H + NC,H50H PCH30H nyor |, PCaHSOH nror PcH30H + PC,H5OH
PTot PTot
YC2H5OH x 100 =0. 0.67 *100 = 67 %
% cuzon = 33 % % c,nz0n = 67 %

. 2:

1 - Calcul de la molarité du O dans I'eau
Po, = Xo, ko, =

P 0.20 -
Xg, = —2 = = 2.6 10" mol /|
2 ko, 769,23

2 — Dans Pair : Calcul de pression partiel de O et N>
PN, = XN, Prot =0,782*1=10.782 atm
Po, = X0, Prot = 0,209 * 1 =0.209 atm

- Dans I’eau
= _ PNy 0782 _ 4

pn, = [Nol kn, = [Na2] = (= 1002, = 4.8 10 mol /1
= = & = w = -4

Po, = [021ko, = [0p] = {2 =7575=2.710* mol /|

- Calcule du rapport de molarité :
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IV. Vitesse des réactions et réactions d’ordre simple
IV. 1: Soit la réaction suivante : 2 ClO2 aq) + 2 OH'(aqgp ——> ClOg(aq) + Clog(aq) + H20 )

1 - Exprimer la vitesse de disparition de chacun des réactifs impliqués, ainsi que la vitesse
d’apparition de chacun des produits de réaction.

2 - Relier, en une seule expression littérale, les expressions des vitesses auparavant trouvées.

IV. 2 : Soit la réaction suivante : 2H202 a) — > 2 H20 ) + O2¢g)

On a suivi a 25°C, I’évolution de la concentration de H2O2 dans le temps

t (min) 0 2 16 20 32 40 48 80
[IT(M) |1.000 0920 |0.500 |0.420 |0.250 [0.180 [0.125 [0.030

1 — Déterminer sans calcul le temps de demi-vie et I’ordre de la réaction.

2 — calculer la constante de vitesse de cette réaction.

IV. 3 : Soit la réaction de saponification suivante :
CH3CO,CoHs + OH" —» CH3COO™ + CoHsOH.
On a suivi I’évolution de la concentration de I’ester en fonction de temps a 25°C.

300 360
0.634 0.589

180
0.740

240
0.683

t (min) 0
[1(M) 1

1 — Montrer par calcul que la réaction est d’ordre 2.

2 — Déduire la valeur de la constante de vitesse k.
3 — Calculer le temps de demi-vie de la réaction.

IV. 4 : La premiére étape de 1’oxydation de 1’ion ascorbate A~ par le cytochrome Fe*® est une
Aag) + Fe*g) > Blag) + Fe*ag)

A partir des concentrations initiales indiquées dans le tableau ci-dessous, on observe une

réaction élémentaire, elle s’écrit comme suit :

réaction pseudo-premier ordre

Expérience 1  |Expérience 2 |Expérience 3
[ATM 2103 1103 510"
[Fe*¥] M 510°° 5106 5106
K’ s 11.40 5.70 2.85

1 — Expliquer pourquoi la réaction est experimentalement pseudo-premier-ordre.

2 — Ecrire 1’équation de vitesse et calculer sa constante.
3 —En partant de [A]=2 103 M et [Fe**] =5 10°® M, calculer le temps de demi-vie (t1). Que

devient-il si les concentrations initiales sont devisées par deux ?
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Corrigé

IV.1: 2ClO2 aq) +20H @y —— ClOg(aq) + CIOE(aq) + H2Oq

1 - La vitesse de disparition des réactifs est égale a la variation de concentration de réactif
concerné devisée par le temps écoulé, Son signe est toujours négatif. Dans cette réaction on

a 2 réactifs, donc on a 2 vitesses égales.

1 d[C10,]
v — - —2
2 dt et 2 dt

En revanche la vitesse d’apparition des produits est égale a la variation de concentration de
produit concerné devisée par le temps écoulé, Son signe est toujours positif. Dans cette

réaction on a 3 réactifs, donc on a 3 vitesses égales.

_ , dlclos] .
v=+ It ;

V=4 d[Clo3] et V=4 d [H,0]
dt dt

Remarque : Dans les relations de vitesse n’oublie pas de diviser sur les coefficients
stoechiométriques.
2 — La relation qui relie les vitesses de disparition des réactifs et les vitesses d’apparition

des produits est comme suit

1 d[clo,] 1d[oH7] _ , d[cloz] _ , d[clog] _ | d[H,0]
2 dt Zdt_+ dt_+ dt_+ dt

Remarque : Toutes les vitesses (soit de disparition ou d’apparition) sont égales, mais ils
n’ont pas le méme signe.

IV.2:

1 — D’apres les valeurs du tableau, on remarque que la concentration en H>O2 diminue de
moitié aprés chaque 16 minute. On peut conclure donc que le temps de demi-vie de la
réaction est égal a 16 minutes.

- Comme chaque temps de demi-vie successif est égal au précédent, il résulte que la réaction
est d’ordre 1.

2 - La relation de la constante de vitesse d’une réaction est d’ordre 1 est comme suit

k=288 _ 295 _ 0 043 min~!
t1/2 16

IV.3:

1 — Pour prouver que la réaction est d’ordre 2, on trace un graphique ﬁ en fonction de

temps, et il faut trouver une droite linéaire.

t (min) 0 180 240 300 360
[ 1 0.740 0.683 0.634 0.589
1] 1 1.351 1.464 1.577 1.698
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1/[1="1(t)
18
16
14
1.2

1/1]

08 1/[]=1.00 + 0.00193 t
0.6
0.4
0.2

0 100 200 300 400

1= _ 4 Kkt, ce qui montre que la réaction

On obtient une droite linéaire sous forme Ao 1Al

est d’ordre 2.

= L 4 k¢, laconstante k est la pente de la droite obtenue donc
Al [Alo

k =0.00193 I.mol L. st

2 — Selon la formule

3 —Pour une réaction d’ordre 2 le temps de demi-vie est : t;, = - [1A] = - 00123 o= 518.13 s
0 .

V. 4. A-(aq) + Fe+3(aq) > B (aq) + Fe+2(aq)

1 - Selon la réaction 1’équation de vitesse est v =k [A”] [Fe*®], donc la réaction est d’ordre
2, mais ce n’est pas le cas puisque I’un des réactif (A") se trouve en exces (il réagit d’une
tres petite quantité donc il reste presque constant). Pour cela la réaction est pseudo-premier
ordre.

2 — D’apres les résultats précédents 1’équation de vitesse s’écrit : v = k [A] [Fe*] = k’ [Fe*®]

avec k’ =k [A7], elle represente la constante de vitesse apparente, dans ce cas on peut deduire

—_ k. _ 570 _ 30l ot
k-[A_]— 03 = 5.710°M *.s

Remarque 1 : Pour calculer cette constante vous pouvez prendre les valeurs de k’ et [A] de

n’importe quelle expérience (1 ou 2 ou 3).

0.693 _ 0.693 _ 0.693

kr  K[A-] (57109 (z10-3) 0.06s

3 — Pour une réaction d’ordre 1 t12 =

Remarque 2 : Pour une réaction d’ordre 1 le temps de demi-vie (t12) ne dépend que de la
constante de vitesse. Cela n’est plus le cas pour une réaction d’ordre 1 apparent, pour cette
réaction il dépend aussi de [AT].

Si les concentrations initiales sont devisees par deux, la [A’] aussi est devisée par deux, dans

ce cas le t12 sera multiplié par deux, donc la nouvelle valeur de t1> devient 0.12 s.
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V . Réactions composées

V. 1 : Déterminer le type de réaction de chaque sens

1 2 3
De—A+B_—_—_—_—*C——E
-2

V. 2 : On étudie en phase gazeuse la thermolyse de I’éthanal : CH3CHO—» CH4 + CO

Le mécanisme proposé est le suivant

CHsCHO ————— °‘CHs+'CHO (k1)
"CHO » CO+H' (ko)
H'+ CHsCHO ———> H, + CH3'CO (k3)
CHs 'CO > ‘CHs+CO (ka)
"CHs + CHsCHO ——— CHy + CHs "CO (ks)
2 "CHs > CoHe (ks)

1 - Quelle est la nature de cette réaction complexe ? Identifier dans le mécanisme propose
ci-dessus les intermédiaires réactionnels.

2 - Quel est le maillon de la réaction en chaine ? Identifier les porteurs de chaine.

3 - Quelles sont les phases d’initiation et de terminaison ?

4 - Comment s’appellent la deuxiéme et la troisiéme étape du mécanisme ?

5 - Comment retrouve-t-on le bilan principal a partir du mécanisme ?

6 - Déterminer 1’expression de la vitesse de disparition de CHsCHO. S’agit-il de la vitesse
de formation de CH4 ?

7 - Exprimer alors la vitesse de disparition de 1’éthanal en fonction de k1, ks, ke et [CH3CHO].

V.3:
1 — La constante de vitesse de la réaction du dioxyde d'azote avec le monoxyde de carbone
gazeux, d’équation: NOzg +CO —CO2g + NOg est déterminée a différentes

températures.
T (K) 600 650 700 750 800
k (L. mol?. s?) 0.028 0.22 1.3 6.0 23.0

a) Déterminer I'énergie d'activation de la réaction, supposée indépendante de la température.

b) Calculer la constante de vitesse de la réaction a 685 K.
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2 — Une réaction se produit par un mécanisme réactionnel correspondant a une énergie
d’activation Ea;. Un catalyseur remplace ce mécanisme par un autre dont 1’énergie
d’activation est Ea

a) Par quel facteur multiplie-t-il la réaction ?

b) A quelle température la vitesse de la réaction avec catalyseur est-elle la méme que la

vitesse sans catalyseur.

Corrigé
V.1:

1 2 3
De—A+B__*C—E

-2
- Les reactions (2) et (1) sont des réactions paralléles jumelles

- Les réactions (2) et ( - 2) sont des réactions opposées?
- Les réactions (2) et (3) sont des réactions successives

- Les réactions ( - 2) et (1) sont des réactions successives

V.2:

CH:CHO ——— "CH3+'CHO (k1)
"‘CHO » CO+H (ko)
H°+ CHsCHO ———» Hy+ CHs 'CO (Ks)
CHs; "CO » ‘CH3+CO (Ka)
‘CH3 + CH3CHO —— > CHs + CH3 'CO (Ks)
2 'CHa » CoHs (Ke)

1 - 1l s’agit d’une réaction en chaine (séquence fermée) car elle est composée de réactions
élémentaires qui donnent des intermédiaires réactionnels pouvant étre consommés puis

régénérés pour étre a nouveau utilisés dans d’autres réactions élémentaires.

Les intermédiaires réactionnels mis en jeu dans le mécanisme sont : "CHs, ‘CHO, H’,
CHs"CO.

2 - Le maillon est constituée par les étapes 4 et 5 au cours desquelles chaque intermédiaire
(CH3'CO) qui disparait engendre un autre intermédiaire de nature différente ("CHz), lequel,
en réagissant, fait apparaitre a nouveau I’ intermédiaire (CH3 CO).

Les radicaux porteurs de la chaine qui participent a la chaine réactionnelle, sont donc
CHs3"CO et ‘CHa.
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3 - La phase d’initiation est I’étape 1 : apparition des premiers radicaux (intermédiaires).
La phase de terminaison est I’étape 6 : cette phase consomme le radical *CHs, mettant fin a

la phase de propagation.

4 - Les étapes 2 et 3 correspondent a la phase de transfert d’intermédiaires : cette phase
permet de transformer un (ou plusieurs) intermédiaire(s) de réaction non porteur de chaine
en un radical porteur de chaine. Ici :

- le radical "CHO conduit au radical H* (étape 2),

- lequel conduit finalement au radical porteur de chaine CH3'CO (étape 3).

Les étapes du mécanisme réactionnel sont

Initiation: CHsCHO —  'CHz + 'CHO

Transfert : "CHO » CO+H

H*+ CHsCHO — > H>+ CH3'CO

Propagation: CHs; ‘CO » 'CHs;+CO
‘CH3 + CHsCHO ———» CHs + CH3 "CO

Terminaison : 2 "CHs » C2He
5 - Le bilan principal s’obtient par la phase de propagation en faisant 4 + 5

CHs; "CO » ‘CHs+CO

‘CHz + CH3CHO ———  » CH; + CH3 'CO
donne : CH;CHO——»CH4 + CO.

6 - Vitesse de disparition de CH3CHO

d[CH;CHO]

V¢ (CH3CHO) = — "

= vy + v3 + V5 = K1.[CH3CHO] + ks.[H'].[CHsCHO] +

ks.["CH3].[CH3CHOQO].

- Vitesse de formation de CH4

Vi (CHg) = =

= ks.['CH3].[CH3CHO]

7 - Pour exprimer la vitesse de disparition de 1’éthanal (v(cHscHo)), il a fallu d’abord
développer les vitesses des mécanismes, 1, 3 et 5, ce qui a fait apparaitre la concentration
des intermédiaires réactionnels H* et *CHs. Comme les intermédiaires sont des radicaux
libres, donc trés réactifs, on applique donc la méthode de 1’approximation de 1’état quasi
stationnaire (A.E.Q.S).

V (cHacHo) = k1.[CH3CHO] + k3.[H"].[CH3CHO] + ks.[[CH3].[CH3CHO].
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e FOHO] k41 [eHCHO] <0 = [ - el .

d.[CH
dt

3l = K, [CH3CHO] - ks ['CHs] [CHsCHO] -2 ks ['CH3]

k1 [CH3CHO] (*%)
k5[CH3CHO]+2 kg

= ki1 [CH3CHO] — (ks [CH3CHO] + 2 kg) [[CH3] =0 = ['CH3] =

dlanol - ; [CHiCHO] ~ k» ['CHO] = 0 = [CHO] = K11sCHol ()
2

Ky (kl [CH3CH0]> N
Remplagons (***) dans (*) on trouve : [H'] = Tkz}[o] = k_l (F**%)
3 1CH3 3

Remplacons (****) et (**) dans la relation de vitesse on trouve

k; [CH3CHO]
ks[CH3CHO]+2 kg

V (cHacHo) = K1.[CH3CHO] + k3 ( ) [CH3CHO] + ks. ( ) [CH3CHO].

V (cHacho) = 2 ki.[CHsCHO] + ks.( k; [CH3CHOJ? )

ks[CH3CHOJ+2 kg

V. 3 : Déterminer I'énergie d'activation de la réaction

Comme Lnk = — % (%) + Ln A, tragons Ln (k) en fonction de (1/T)

Ceci doit étre une droite dont la pente est — %.

T K UT Ln K
600 0.028 000166667 -3.57555077
650 0.22 0.00153846 151412773
700 13 0,00142857 0.26236426
750 6 000133333 1.79175947
800 23 000125 3.13549422
Ink = f (1/T)

4
z Lnk = - 16108 (1/T) + 23.3
1

§ 0
1 0 0.0002 0.0004 0.0006 0.0008 0.001 0.0012 0.0014\ 0.0016 0.0018
-2
3
4

(1/7)

Les points de la courbe Ln(k) = (1/T) sont bien aligneés.
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La pente =- 16108 =-Ea/R

Ce qui donne : Ea=134018 J.mol* = 134 kJ.mol*
- Calcule de la constante de vitesse de la réaction

Lnk = — 16108 (1) + 233 =—16108 (GL) + 233 = —0.2153 = k=0.80 L.mol-L.s

T 85
a) y avec catalyseur _ k avec catalyseur
v sans catalyseur - k sans catalyseur
_ Ea

D’aprés la loi d’arrhénius k= AeRt  ce qui donne a une température constante

_ 1 avec catalyseur sans catalyseur
=exp |- 5 (Ea ~ E )

kavec catalyseur

k sans catalyseur

b) Si la vitesse de la réaction avec catalyseur est égale a la vitesse sans catalyseur veut dire

E avec catalyseur E sans catalyseur E avec catalyseur

exp|l—*+————)=exp|l—-F—77—) = T = |2 T

p RT, - p RT, 1= gsans catalyseur 2
a
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V1. Catalyse hétérogene

VI.1:

1 - Parmi les propositions suivantes, indiquer celle(s) qui est (sont) juste(s) :

A. Un catalyseur est une espece qui accélere une réaction et que 1’on retrouve transformée

chimiquement en fin de réaction.

B. Un catalyseur peut modifier les conditions thermodynamiques et cinétiques d’une

réaction.

C. La dissociation photochimique, ou photolyse, forme des radicaux libres trés réactifs.

D. Aucune des propositions n'est juste.
2 - A partir de la figure 1 représentant 1’énergie potentielle
d’une réaction en fonction de la coordonnée de réaction,
indiquer parmi les propositions suivantes, celle(s) qui est Energif
(sont) juste(s) :
A. La courbe (1) correspond au profil énergétique d’une . / )
réaction élémentaire. ;":
B. La courbe (2) peut correspondre au profil énergétique E, y \
de la méme reaction en présence d’un catalyseur.
C. L’énergie d’activation est I’énergie minimale nécessaire
pour produire une collision efficace.
D. L’¢énergie d’activation dépend ici de E1, E> et Ea.

E. Aucune des propositions n'est juste.

VI.2:

1) Ecrire la réaction entre 25 ml d’iodure de potassium et 25 ml peroxodisulfate de
potassium (0.1 M).

2) Ajoutant a la réaction précédente 10 gouttes d’une solution de chlorure de fer III de
concentration (1,0 M). Le suivie de 1’évolution au cours du temps des deux mélanges
réactionnels montre que la premiere réaction est plus lente expliquer cette différence de

vitesse.

Données : Eg -2 o2 = 2.01V E, /- = 054 V

V1. 3 : Soit un catalyseur permettant d’accélérer la réaction A + By ——® C(g) d’un facteur

1000. On se place a une température de 25 °C. On note E, I’énergie d’activation de la réaction non

» Coordomnee
de réaction
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catalysée et E; cay ’énergie d’activation de la réaction catalysée. Indiquer quel(s) item(s) est (sont)
juste(s) ?

A. Ea (cat) €St supérieur a Ea.

B. Ea car) €st 1000 fois plus petit que Ea

C. Ea (cat) est de 1.4 KJ mol™ inferieur a E,

D. Ea (car) €st de 17 KJ mol™ inferieur a E,

E. Les items A, B, C et D sont faux.

Corrigé
VI.1:

A. Un catalyseur est une espéce qui accélere une réaction et que 1’on retrouve transformée
chimiquement en fin de reaction.

B. Un catalyseur peut modifier les conditions thermodynamiques et cinétiques d’une réaction.
C. La dissociation photochimique, ou photolyse, forme des radicaux libres trés réactifs.

D. Aucune des propositions n'est juste.

A. La courbe (1) correspond au profil énergétique d’une réaction élémentaire.
B. La courbe (2) peut correspondre au profil énergétique de la méme réaction en présence d’un
catalyseur.

C. L’¢énergie d’activation est I’énergie minimale nécessaire pour produire une collision efficace.
D. L’énergie d’activation dépend ici de E1, E: et Es.

E. Aucune des propositions n'est juste.

VI.2:

0 _ 0 _
1) EY o2 /502 = 201V E%, ;- = 0.54 V
S:08% @ * 26 «——22S04 (g

21 @) «—— @ + 2¢

$208° @ +* 21 @) +—= 2S04 @y + |2 (1)
2) Pour le deuxiéeme mélange réactionnel on a deux réaction

2Fe® @) + 21 @) «———= k@) + 2Fe¥ (2)
2Fe? @) + S208° @) +——= 2Fe’T @ + 2S04 g (3)

L’association des réactions (2) et (3) donne la réaction (1)

52082 ~ (aq) + 21 (aq) €— 2 8042 " (aq) + I2 (aq) (1)
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Nous remarquons que les ions fer 11l participent aux réactions intermédiaires mais sont
régénérés a la fin de la réaction, donc ils n’apparaissent pas dans le bilan de la réaction (1).
= les ions fer 111 catalysent la réaction (1).

On a remplacé la réaction (1) qui est lente par deux réactions rapides, donc le couple

Fe*3/Fe*? intervient comme catalyseur.

VI.3:
A. Ea (cat) St superieur a Ea.
B. Ea (cat) €st 1000 fois plus petit que Ea
C. Ea (cay) est de 1.4 KJ mol™ inferieur a E,
D. Ea (car) st de 17 KJ mol™ inferieur a E,
E. Les items A, B, C et D sont faux.

m < T 7T M
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