Chapitre 4 : Cinétique chimique et catalyse

1. Classification des réactions

++» Réactions lentes : c'est une transformation dont I'évolution peut étre suivie « a I'ceil nu » ou avec les appareils de
mesure courants pendant quelques secondes (ou plus longtemps).

Exemples : L’oxydation des ions iodure I~ par le peroxyde d’hydrogéne H,0; ou les ions peroxodisulfate $,0s>~ est une
transformation lente que I'on peut suivre a I’ceil nu : on observe une intensification progressive de la coloration brune
due a I'apparition de diiode ..

- Réaction entre les ions iodure (I7) et les ions péroxodisulfate (5,0s%) :
$208” (aq) + 2 I@q) —> 2 504%7(aq) + |2 (aq)
- Réaction entre I'eau oxygénée (H,0,) et les ions iodure (I7) :
H202 (aq) + 2 H'(ag) + 2 I7(aq) —> 2 H20¢e) + l2(aq)
- Réaction entre les ions permanganate (MnQO,) et I'acide oxalique (H2C,0.) :

- + 2+
2MnO, ) +6Hc +5H,C,0, (y — 2MnZ +8H,0,, +10CO,

4(aq (aq) (aq)

De méme, I'action de I'acide chlorhydrique sur une solution de thiosulfate de sodium entraine la formation d’un
précipité opaque de soufre :

Couple 5205 zq) / St 52032_(3(1) + 6H+(aq) +4e” = 25(5) + 3H;0¢,
Couple SO2g) / 5,03 (aq) $205%7 ) + 2H20(e) = 2505, + 4H{g) + 4e”
2_ pa—
5203 (aq) + 3H+(aq) — ZS(S) + ZSOZ(g) + ZHZO(B)

R/

+» Réactions rapides : on dit qu'une transformation est rapide si elle se fait en une durée trop courte pour que son
évolution puisse étre suivie « a I'ceil nu » ou avec les appareils de mesure courants. C'est-a-dire qu'il est impossible
de distinguer des états intermédiaires entre |'état initial et I'état final du systeme.

Exemple : Réaction des ions permanganate (MnQ4~) avec les ions fer (Il)
MnO4 (aq) + 5 Fe¥(aq) + 8 Hag) —> MnZ*(aq) + 5 Fe3*(aq) + 4 H20p)

Plus d’informations :

- Facteur cinétique (Wikipedia.org)

2. Facteurs cinétiques

Un facteur cinétique désigne un parameétre physique capable d'influencer la vitesse d'une transformation chimique :
il modifie donc la durée d’évolution d’'un systéeme chimique. Plusieurs facteurs cinétiques peuvent étre envisagés
comme la température, la pression et la concentration des réactifs.

2.1.La température

Pour faire varier la vitesse d'une réaction, on peut jouer sur la température :
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Une température plus élevée augmente |'agitation et donc la vitesse de réaction ;
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Une température faible diminue le désordre et donc réduit la vitesse de réaction ;
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S

Pour arréter une réaction, on effectue une trempe dans le cas des solutions aqueuses qui consiste a plonger la
solution dans un mélange d'eau et de glace dont la température est proche de 0°C. Cela a pour effet de stopper la
réaction.

2.2.La concentration

Le deuxieme facteur permettant d'influencer la vitesse de réaction est la concentration en réactifs : plus les
concentrations sont élevées, plus la chance d'obtenir des chocs efficaces est forte et donc la vitesse de
réaction augmente.



https://fr.wikipedia.org/wiki/Facteur_cin%C3%A9tique#cite_note-5

3. Catalyse

Un catalyseur est une espece chimique qui va servir d'intermédiaire pour accélérer la réaction mais qui n’apparait pas
dans I’équation de cette réaction.

Par conséquent :
- Un catalyseur est une espece chimique ajoutée au systéme et non un parametre physique ;

- Un catalyseur n'influence qu'a la hausse la vitesse de réaction alors qu'un facteur cinétique peut influencer a
la hausse comme a la baisse cette vitesse de réaction.

Ainsi, un catalyseur n'est pas un facteur cinétique car, contrairement aux facteurs cinétiques qui agissent sur la
probabilité de chocs efficaces entre entités réactives, le catalyseur modifie le mécanisme réactionnel en remplagant
la réaction globale lente par une succession de réactions plus rapides.

— Lorsqu’un catalyseur est utilisé pour accélérer une transformation, on dit que celle-ci est catalysée.

On distingue trois types de catalyseurs :

- Les catalyseurs homogenes : réactifs et catalyseurs sont réunis en une seule phase ;

- Les catalyseurs hétérogénes : le catalyseur et les réactifs se trouvent dans deux phases différentes ;

- Les catalyseurs enzymatiques : le catalyseur est une enzyme, c'est-a-dire une protéine élaborée par les
systémes vivants. Il s'agit a la fois d'une catalyse homogéne car le catalyseur et les réactifs du milieu biologique
ne forment qu'une seule phase aqueuse, et d'une catalyse hétérogéne du fait du mode d'action (présence
d'un site actif).

Remarques :

- Un catalyseur n'apparait jamais dans |'équation globale de la réaction car il est utilisé puis régénéré ;

- Un catalyseur modifie le mécanisme réactionnel de la réaction étudiée, c’est-a-dire la nature des étapes
permettant de passer des réactifs aux produits. En aucun cas, il ne pourra modifier le sens d’évolution d’un
systeme, ni son état d’équilibre ;

- Un catalyseur influe uniquement sur la cinétique de la réaction chimique considérée. Il n’est pas consommé
et se retrouve inaltéré a la fin de la réaction. Il suffit alors d’une trés petite quantité de catalyseur pour
transformer rapidement une grande quantité de réactifs ;

- Engénéral, un catalyseur catalyse une réaction déterminée et une réaction donnée ne peut étre catalysée que
par un nombre restreint de catalyseurs. On dit qu’un catalyseur est spécifique d’un type de réaction ;

- Un catalyseur peut également étre sélectif si, a partir d’un systéme initial susceptible d’évoluer selon plusieurs
réactions, il accélére préférentiellement I'une d’elles.

3.1.La catalyse homogéne

Lorsque le catalyseur et les réactifs sont tous gazeux ou tous en solution (dans I'eau ou dans un autre solvant), on parle
de catalyse homogeéne. Le catalyseur et les réactifs sont donc dans la méme phase. L’efficacité de ce type de catalyseur
est d’autant plus grande que sa concentration en solution est élevée. Cependant, une fois la concentration limite de
catalyseur atteinte, I'efficacité de celui-ci n'évolue plus.

Remarqgue : Beaucoup de réactions de chimie organique utilisent la catalyse homogéne (ex : préparation d’aldéhydes
linéaires et ramifiés a partir d’alcénes).

Exemple : oxydation des ions iodure par les ions peroxodisulfate. C'est une réaction lente qui peut étre catalysée par
les ions fer (ll).

L’équation de la réaction est :

Couple S:08" (aq) / SO%™ 5205_(3@ t2e =2 SO‘Z*_(aq)

Couple |z ag) / I7ag) 2laq) = Ip(aq) + 27

S,0; gy +2liag) =2 SO} (o) +!

8 (aq (aq) 2(aq)



C’est une réaction lente qui peut étre catalysée par les ions fer (Il) :

- Oxydation des ions peroxodisulfate par les ions fer (ll) :

Couple 520 (aq) / SOF™ ) SZO%_(aq) +t2e =2 Soi_(aq)
Couple Fe**(aq) / Fe?*(ag) Feé:(-l) = Fe?;'q) te

S,07 ) +2Fels, —>2SO% , +2Fel,

8 (aq (aq) (aq)

- Oxydation des ions iodure par les ions fer (lll) :

Couple 12 aq) / I"(aq) 21(_341) = IZ(HCD + 2e”
Couple Fe**(aq) / Fe?*(ag) Fef:{q) +e = Fefaz)
_ 3+ 2+
2l () +2Fe(aq) — Iz(aq) + 2Fe(aq)

3.2.La catalyse hétérogene

On utilise des mousses au niveau du pot d'échappement des
automobiles jouant le réle de catalyseur. Elle permet
d'optimiser la réaction de combustion du mélange air-
essence et réduit considérablement le dégagement de gaz
nocifs dans I'atmosphere.

< Mousse de B-SiC (carbure de silicium) utilisée comme support de catalyseur
dans les réactions de dépollution des gaz d'échappement des moteurs diesel.

© CNRS Phototheque / Jéréme CHATIN

Lorsque le catalyseur est solide et que les réactifs sont gazeux ou en solution aqueuse, on parle de catalyse
hétérogene. Les réactifs et le catalyseur n’évoluent alors pas dans la méme phase. La surface du catalyseur solide en
contact avec les réactifs joue un réle primordial dans la réaction : c’est a ce niveau que les espéeces réagissent entre
elles et se transforment pour finalement libérer les produits de la réaction.

Remargue : La surface du catalyseur en contact avec les réactifs est appelée surface active. Un catalyseur est d’autant
plus efficace que sa surface active est grande.

Exemples : synthése industrielle de I'ammoniac, pots catalytiques, polymérisation (alcénes), ...

3.3.La catalyse enzymatique

La catalyse est enzymatique lorsque le catalyseur est une macromolécule d’origine biologique : une enzyme. Ce sont
des protéines, c’est-a-dire des molécules constituées par I’enchainement de plusieurs centaines d’acides aminés.

Remarques :

- Les enzymes catalysent les réactions biochimiques du vivant : il s’agit de catalyse homogeéne mais la réaction
a lieu a la surface de I'enzyme, comme en catalyse hétérogene ;

- Une enzyme est un catalyseur spécifique : chaque enzyme ne peut catalyser qu’une réaction chimique
particuliére.

4. Suivi temporel d’'une réaction chimique

L'étude de I'évolution temporelle des systemes chimiques, appelée cinétique chimique, permet notamment de
déterminer la vitesse d'une réaction et les techniques de suivi temporel [voir $4.3] des transformations chimiques
(titrage, spectrophotométrie ou encore conductimétrie) permettent de déterminer I'avancement X d’une réaction a
différents instants.



4.1.Vitesse volumique de réaction

Définition :
On définit la vitesse volumique de réaction v a partir de 'avancement X de la réaction et du volume V du systéme
réactionnel :

dx = variation de I'avancement pendant une durée dt (en mol)
1 dx ]
v:vxa dt =durée (ens)
v = vitesse volumique de réaction (en mol.L™".s™)

(expression valable pour des durée trés courtes, sinon il faut considérer le taux de variation de I'avancement)

Remarque : le quotient dx/dt représente ainsi la dérivée de 'avancement par rapport au temps.

Détermination graphique de la vitesse :

La courbe X = f{t), qui a I'allure de la fonction logarithme, est alors exploitable. La vitesse de la réaction a un temps t
donné est obtenue en déterminant graphiquement le coefficient directeur de la tangente a la courbe X = f{(t) au point
t considéré (voir page suivante). Ce coefficient directeur est égal au quotient dx/dt, en divisant cette valeur par le
volume de la solution, on obtient la vitesse volumique de la réaction.

x (mol)
'

o >

ris)

Remarques :
REACTIFS I PRODUITS
aA + bB - cC + dD
Etat du systeme WL n(A) n(B) n(C) n(D)
(mol)

Etat initial x=0 n(A)o n(B)o 0 0

Etat intermédiaire | x n(A)o — ax n(B)o — bx cX dx

Etat final Xmax N(A)o — aXmax N(B)o — bXmax CXmax dXmax

e Avancement de la réaction : Le taux de variation d’une fonction
A)o—n(A o f(a+h)-f(a

Cas d’un réactif : n(A): = n(A)o— ax < x = w f(x) s'écrit 1(h) = _(_h_(_).

Lorsque h tend vers zéro, 1(h) tend
vers le nombre dérivé de f en a, noté

f'(a).

n(C)t—n(Co

Cas d’un produit : n(C)=n(Clo+ cXx = x = "




=  Vitesse volumique de disparition d’un réactif :

D’apres ce qui précéde, la vitesse volumique de disparition d’un réactif peut aussi s’écrire :

_ 1 dx 1 xt+dt_xt) _ 1.1 (n(A)O_n(A)t+dt _ H(A)o—n(A)t) __1 l(n(A)t+dt_ n(A)t) _ 1.1 _
V_det_vx( dt = v & a a =3 X% v )= axdt([A]t+dt (Al
. 1 d[A P .
Soit v = ——X % (pour le réactif A)

= A un instant t, la vitesse volumique de disparition du réactif A est égale a 'opposé du coefficient directeur de la
tangente a la courbe [A] = f(t) divisé par le coefficient stcechiométrique de A.

= Vitesse volumique de formation d’un produit :

_ 1 dx 1 xt+dt_xt) _ 1.1 (H(C)t+dt—n(c)0 _ H(C)t—n(c)o) 1.1 (H(C)t+dt— n(C)t) _ 1,1 _
V_det_vx( dt = v c c =T X% v _cxdt([c]t+dt [C]))
. 1 _ d[C .
Soitv = — % (pour le produit C)

= A uninstant t, la vitesse volumique de formation du produit C est égale au coefficient directeur de la tangente a la
courbe [C] = f(t) divisé par le coefficient stoechiométrique de C.

4.2. Temps de demi-réaction

Définition :
Le temps de demi-réaction, noté ty, est la durée nécessaire pour que I'avancement x de la réaction soit égal a la
moitié de sa valeur finale.

X(ts) = ¥ Xinal

Remarques :

- Sila transformation est totale, ce qui correspond a la disparition du(des) réactif(s) limitant(s), I'avancement
final est égal a I'avancement maximal :
X(t‘/,) = % Xmax

- Le temps de demi-réaction peut étre déterminé a partir du graphique donnant la variation de I'avancement

X
de la réaction en fonction du temps, X = f(t) : tx est I'abscisse du point d’ordonnée é .

x (mol)

|-J| =

l, i(s)



- On peut calculer Xmax @ partir du réactif limitant dans le tableau d'avancement. En reportant cette valeur sur
la courbe X = f(t) on déduit par simple lecture graphique la valeur de ty/3;

- On considére que I'état final d'un systéme est atteint au bout de 6 a 7 fois le temps de demi-réaction. Ce
dernier caractérise donc I'évolution temporelle du systéme chimique.

4.3.Vitesse d’ordre 1

Définition :

Une réaction est dite d’ordre 1 (ou ayant une vitesse d’ordre 1) par rapport a un réactif si, lorsque les autres réactifs
sont en exces, la vitesse volumique de disparition du réactif (ou d’apparition d’un produit) est proportionnelle a la
concentration du réactif (respectivement du produit) au cours du temps :

La constante de proportionnalité k est
la constante de vitesse de la réaction,
qui dépend de la température.

aA +bB — cC + dD

alors v = —ix%:kx[A]% = —%:k’x [A]{ (avec k' =a x k)

Résolution :
—% =kx[A]; & dEiAt]t + k x [A]y = 0 (équation différentielle du premier ordre)
difke _ _pydr = In([Al) ==k x t + Cte = en([Al) = g=kxt+Cte s [A] = [A]p x 7>t i
[A e e et
e
e*t = :—:
e™ —(e"y

Comment reconnaitre une loi de vitesse d’ordre 1 pour une transformation chimique :
- Vérifier que le temps de demi-réaction (tx) est indépendant de la concentration initiale du réactif considéré ;

- Vérifier que la vitesse volumique de disparition des réactifs (ou d’apparition d’un produit) est proportionnelle
a la concentration du réactif (ou du produit) au cours du temps ;

- Vérifier que I'évolution de la concentration du réactif considéré obéit a une loi exponentielle du type :
[Al(t) = [A]o x 7
4.4. Méthodes de suivi

Il s’agit de déterminer, a différents instants, la quantité de matiere ou la concentration d’un réactif ou d’un produit de
la réaction.

Pour cela on dispose de plusieurs méthodes :

- Partitrage;
- Par spectrophotométrie.



