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Cours  chimie

chap 8 :







FACTEURS CINETIQUES 

Dans le chapitre précédent, nous avons vu que la vitesse d’une réaction chimique dépend de la nature des réactifs (par exemple de l’écart entre les potentiels rédox dans le cas d’une réaction d’oxydoréduction). Nous allons nous intéresser ici à d’autres causes pouvant agir sur la vitesse d’une réaction : la concentration des réactifs et la température. Ce sont des facteurs cinétiques. 

On appelle …………………………………………. les facteurs qui influent sur la vitesse des réactions chimiques. 
Ex : ……………………………………………….
1.  Influence de la concentration des réactifs

1.1 Etude expérimentale
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Représentez ce que vous observez à t = 1 min.
Conclure en complétant les trous.
Comme [I2]0 = 0  pour les 3 solutions, on peut écrire :


vmf(I2)0,t = …………………………………………

Donc : vmf(I2)0,t(1) ………… vmf(I2)0,t(2) ……………. vmf(I2)0,t(3). Il en est de même pour les vitesses instantanées.








Représentez ce que vous observez à t = 1 min.
Conclure en complétant les trous.

Donc : Vmf(I2)0,t(1) ………… Vmf(I2)0,t(2) ……………. Vmf(I2)0,t(3). 
Il en est de même pour les vitesses instantanées.

1.2 Loi générale

En général, la vitesse d’une réaction chimique  ………………………… lorsque la concentration des réactifs augmente.
Exo1 : sur le graphe suivant, tracer le coefficient directeur de la courbe aux instants t0 = 0, t1 et t2 et conclure . 

« v2 …… v1 …… v0  car la ………………………….. en réactif ……………………. au cours de la réaction ». 

1.3 Applications possibles

· On peut …………………… une réaction en augmentant la concentration des réactifs (ou la pression si ces réactifs sont gazeux). 
Ex : dans une cocotte minute (Dampfkochtopf), on augmente la pression dans la casserole et la cuisson des aliments est plus rapide. 

· On peut …………………… une réaction en diluant le milieu réactionnel.

Ex1 : en cas de projection d’un produit chimique corrosif, il faut passer la partie touchée sous l’eau. Le rinçage permet d’abaisser la concentration de l’espèce corrosive et donc de ralentir la réaction dangereuse pour l’être humain.

Ex2 : conservation des aliments sous vide : les réactions de dégradations sont ralenties.
1.4 Ordre et vitesse d’une réaction

a) Vitesse d’une réaction
Les vitesses de formation d’un produit et de disparition d’un réactif dépendent de l’espèce considérée et de l’équation bilan écrite, ce qui n’est pas toujours très pratique. On va ici donner une définition plus générale de la vitesse.

Soit une réaction de la forme :  A +  B +  C →  D +  E, on peut définir la vitesse de la réaction v par :

v = - 1/ *d[A] / dt = - 1/ *d[AB] / dt = - 1/ *d[C] / dt  = + 1/*d[D] / dt = + 1/ *d[E] / dt
Exo2 : appliquer la définition précédente à la réaction  suivante et compléter les trous   H2O2  +  2 I - +   2 H+  (   I2   +  2 H2O   
Ainsi, ici, v(réaction) = …… vd(H2O2) =  …….. vd(I -) =……... vd(H+) = ……... vf(I2) = ……... vf(H2O)
b) Notion d’ordre d’une réaction
En général, la loi des vitesses est complexe et ne peut être établie qu’expérimentalement. En pratique, elle est souvent de la forme : 
v = k*[A]m*[B]n*[C]p   : on remarque bien que la vitesse augmente si la concentration des réactifs augmente.
· k est appelée constante de vitesse qui dépend de la réaction et de la température,
· m, n et p sont appelés ordres partiels de la réaction par rapport à chacun des réactifs A, B et C,

· La somme (m +  n + p)  est appelée ordre global de la réaction.
Rem : m, n et p peuvent être entiers, nuls ou fractionnaires.
Ex1 : 2 HI + H2O2  (  I2 + 2 H2O    
On observe : v = k*[HI]*[ H2O2]  
donc ici m = …… et n = …..
Ex2 : CH3CHO (  CH4 + CO  

On observe : v = k*[CH3CHO]2  
donc ici m = …… 

Ex3 : NO2 + CO  (  CO2 + NO    

On observe : v = k*[NO2]  
donc ici m = …… et n = …..

Le dernier exemple montre que la concentration d’un réactif n’intervient pas obligatoirement sur la vitesse d’une réaction (mais il y a forcément une concentration d’un réactif qui intervient…)

c) Réactions d’ordre global 1 et 2

· Pour une réaction d’ordre global égal à 1, la loi des vitesses est de la forme : v = k*[A]. Cela est possible lorsqu’il n’y a qu’un seul réactif (décomposition de H2O2 par exemple) ou lorsque la concentration des autres réactifs n’intervient pas (ordres partiels nuls). Dans ce cas, on peut montrer que le temps de demi-réaction t½ est indépendant de la concentration. 
· Pour une réaction d’ordre global égal à 2, la loi des vitesses est de la forme : v = k*[A]2 ou v = k*[A]*[B]. Dans ce cas, on peut montrer que le temps de demi-réaction t½ est inversement proportionnel à la concentration. 
Vous devez apprendre à reconnaitre graphiquement ces 2 cas.
	


	

	ordre global 1 : t½ se « répète »
	ordre global 2 : t½ est « doublé »


2. Influence de la température

2.1 Etude expérimentale







Représentez ce que vous observez à t = 2 min.
Conclure en complétant les trous.
[I2]t(1) ……………..…  [I2]t(2) …………………  [I2]t3)
Donc : vmf(I2)0,t(1) …… vmf(I2)0,t(2) ………. vmf(I2)0,t(3). 
Il en est de même pour les vitesses instantanées.

2.2 Loi générale

En général, la vitesse d’une réaction chimique  ………………………… lorsque la température augmente.
Il est important de se souvenir d’un ordre de grandeur : la vitesse est doublée lorsque la température augment de 10 °C. 

v’ = 2*v si T’ = T + 10°C
2.3 Applications possibles

· On peut …………………… (ou « déclencher ») une réaction en augmentant la température.
Ex1 : combustion (test) du dihydrogène : H2 + ½ O2 ( H2O  cette réaction, naturellement très lente, devient explosive avec une étincelle (Ahhh Led Zepplin…). 
Ex2 : décomposition d’un explosif (mèche + flamme).

Ex3 : de nombreuses synthèses en chimie s’effectuent à haute température (estérification pour fabriquer des parfums, des arômes, du PET (plastique)).
Ex4 : Dans une cocotte minute la pression de 2 bars permet de chauffer l’eau à une température de 140°C. La cuisson des aliments est accélérée. 

· On peut …………………… (ou « bloquer »)  une réaction en diminuant la température.
	Ex1 : conservation des aliments pour ralentir leur oxydation (exemple d’un steak frais)

Appliquer la loi générale pour voir si elle fonctionne ici : 


	milieu

T (°C)

Durée de conservation

Air libre l’été

25°C

12 h

Air libre l’hiver
25°C – 10°C = 15°C
frigo
freezer
congélateur



	
	Ex2 : transport des cellules (organes) sous azote liquide à – 196°C pour bloquer les réactions biologiques (division cellulaire).

Ex3 : conservation des tissus vivant dans des glaciers (mammouth, Ötzi sur les photos) ou des caissons cryogéniques (Michel Jackson).


	



2.4 Retour sur la loi des vitesses

On rappelle la loi des vitesses : v = k*[A]m*[B]n*[C]p   
La constante de vitesse k dépend de la nature des réactifs et de la température.
La figure de droite montre comment la vitesse augment lorsque k augmente.

L’influence de la température sur une réaction s’exerce donc par l’intermédiaire de la constante des vitesses k. 
k est de la forme  k = A*e - Ea/RT c’est ce qu’on appelle la loi d’Arrhenius.
A est un coefficient qui dépend de l’orientation des molécules au moment du choc (voir modèle des collisions),
R = 8,31 J/mol/K est la constante des gaz parfaits,

T est la température absolue (en Kelvin avec 0 K = - 273 °C),

Ea est l’énergie d’activation de la réaction (énergie nécessaire pour que la réaction ait lieu).
Voici l’évolution de k avec la température : 
k augmente très vite avec la température.
[I-] en mol/L :


0,02		         0,04	                    0,08











à t = 0, on mélange  50 mL d’une solution de H2O2 acidifiée à la concentration [H2O2] = 1,0.10-2 mol/L avec 50 mL de solutions d’iodure de potassium (K+, I-) de différentes concentrations.
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[I2]t(1) ……………..…  [I2]t(2) …………………  [I2]t3)








à t = 0, on mélange  50 mL d’une solution d’iodure de potassium (K+, I-) de concentration [I-] = 1,0.10-2 mol/L avec 50 mL de solutions de H2O2 acidifiée de différentes concentrations.








[H2O2] en mol/L : 


0,25.10-2 mol/L	            0,50.10-2 mol/L	          1,0.10-2 mol/L
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à t = 0, on mélange  50 mL d’une solution de H2O2 acidifiée à la concentration [H2O2] = 1,0.10-2 mol/L avec 50 mL d’une  solution d’iodure de potassium (K+, I-) à la concentration [I-] = 0,20 mol/L.








T (°C)


T1 = 0°C	              T2 = 0°C	            T3 = 60°C
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