el Gl g el el 5 3
FEeT =l .
Université Ferhat Abbas Sétif -1- B2 . -1- s (ulie Gla i daals

. - EE .
Faculté des sciences HIF o slall 3

Université Ferhat ABBAS Sétif 1

DEPARTEMENT DE CHIMIE

Polycopié de

Cours de Thermodynamique & Cinétique Chimique

Destinés aux étudiants préparant une licence en chimie fondamentale

Préparé par : Dr Salim MADANI

Année universitaire 2022-2023



Département de Chimie Faculté des Sciences UFA — Sétif 1

Avant-propos

La science des surfaces est une section de la science des matériaux consacrée a
I'étude des phénomeénes physiques et chimiques qui se produisent a l'interface entre deux
phases ou entre une phase et le vide. Les propriétés de la matiére en surface sont en effet
distinctes de celles du cceur des matériaux.

Ce document est le fruit d'un enseignement de module de thermodynamique et
cinétique, au département de chimie de I’université Ferhat Abbas setif -1-

Ce polycopié de cours s'adresse aux étudiants de LMD du niveau du premier cycle
universitaire, « Comme Licence chimie, licence Génie des procédés, et pharmacie», il put
aussi étre d'une certaine utilité pour les étudiants de deuxiéme cycle universitaire. « Comme
Master I : Chimie de I’environnement, chimie physique, Master Il : Chimie pharmaceutique et

Master de Génie des Procédés,».

Ce polycopié de cours est répartir en deux parties sur dix chapitres, le contenu de
chaque chapitre est consacre a la présentation des acquisitions fondamentales. Le premier
chapitre traite les notions fondamentales des Thermodynamique des systéemes ouverts. Dans le
deuxieme chapitre, il est question de présenter une étude détaillée Les équilibres chimiques.
Le troisiéme chapitre est consacré a 1’étude de Le corps pur dans le quatrieme chapitre,

nous avons exposes : Les solutions.

Les six dernieres correspondent a la cinétique chimique, la premiere partie concerne les
réactions chimiques homogenes et la deuxiéme partie présente les réactions chimiques

hétérogénes
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I.1 Le systeme ouvert

Rappel :

Les fluides sont des milieux parfaitement déformables. On regroupe sous cette
appellation les gaz qui sont I'exemple des fluides compressibles, et les liquides, qui sont

des fluides peu compressibles.
Energie :

En thermodynamique, nous nous intéressons surtout aux variations d’énergie des fluides dans
les machines. L’énergie cinétique des gaz varie de fagcon négligeable dans les moteurs a
pistons/cylindres ; mais elle joue le réle principal au sein des turboréacteurs,

L’expression de ’énergie potentielle d’altitude:

E,=mgZ

1 *énergie cinétique :
1 2
Ec = EmC

Energie cinétique et potentielle d’altitude sont souvent rassemblées en un seul terme,

nomme énergie mécanique :
1 2
E=Ep+Ec=ng+EmC

Un systeme est dit ouvert s'il permet des échanges d'énergie et de matiere avec le milieu
extérieur, autrement dit un systeme ouvert un sujet d’étude arbitraire dont les frontiéres sont
perméables a la masse, 1l est fermé s'il peut échanger de I'énergie mais pas de matiere. Enfin,

il est isolé s'il ne peut échanger ni matiere, ni énergie avec l'extérieur.

Dans notre étude de la thermodynamique, nous n’allons utiliser que des systémes ouverts :
e de volume fixe ;

e ne possédant qu’une seule entrée et qu’une seule sortie ;

e traversés par un débit de masse m constant (positif par convention).

Ces systémes sont dits en régime continu.

Polycopié des cous : Thermodynamique et Cinétique Chimique (licence 2) Dr S. MADANI



Département de Chimie Faculté des Sciences UFA — Sétif 1

Extérieur

Systclé'me

Echange :
Matiére Aucun Echange:
Energie matiére

Energie
Echange : Energie

Aucun échange : Matiére

Figure 1.1 — Systeme ouvert. Le systeme peut recevoir ou émettre du travail ; en plus, il peut

recevoir ou perdre de la masse.

Conventions de signe

Tout comme pour les systemes ouverts, nous allons nous placer du p oint de vue du systéeme
pour quantifier les transferts :

e La réception d’énergie se traduit par un transfert positif ;

e La perte d’énergie se traduit par un transfert négatif.

Nous additionnons donc tous les transferts comme sur un relevé de compte en banque.

1.2 Rentrer et sortir du systéme : le travail d’écoulement

Imaginons un systéme ouvert en régime continu contenant une petite pompe a eau.

Pour insérer 1’eau dans la pompe a une pression donnée, il faut fournir au systeme de
I’énergie. Au contraire, pour repousser I’eau a I’extérieur (a une pression plus haute), le
systéme doit fournir de 1’énergie. Comment quantifier cette énergie ?

Considérons le cas d’un élément de fluide (figure 3.2), c’est-a-dire une petite quantité de
fluide en transit, de volume V, et qui pénétre a I’intérieur de notre systéme a la pressionp;.

Le travail Wipgertion recu par le systéme lorsque 1’élément est poussé a travers 1’insertion est :

Winsertion = P1-Vstement (I - 1)
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OU W jisertion €St le travail d’insertion (J),
et V ssment €5t le volume de 1’élément de fluide (m®).
Si un tel volume de fluide pénétre chaque seconde dans le systéme, alors ce dernier regoit une

puissance sous forme de travail, que nous nommons puissance d insertion W insertion-
Nous I’exprimons parfois sous forme spécifique :

1.3 La puissance
La puissance représente un débit d’énergie dans le temps. Son unité si est le joule par

seconde, c’est-a-dire le watt (W) : IW =1 J.s?

Winsertion =DP1- Vl =mpv, (I' 2)

Winsertion = P1.-V1 = P1v1 (I' 3)

OU W insertion €St la puissance d’insertion watt(W),
Winsertion €5t 12 puissance spécifique d’insertion (J.kg™?),
m est le débit de masse (kg.s ™),

"V, est le débit volumique de fluide (m®.s™4).

Figure 1.2 — Un élément de fluide de volume V pénétrant a la pression p dans le systeme

ouvert.

Et v, est le volume spécifique du fluide a I’entrée (m? kg ™).

De la méme fagon, pour que le fluide sorte du systéme a son autre extréemite,
Il faut que le systeme fournisse continlment une puissance nommeée puissance d extraction :
W extraction = P2-V2 = mp,v; I.4)

Wextraction = DP2V2 (1.5)
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La somme nette de ces deux puissances aux frontieres est nommeée puissance d’écoulement,

Wicoutement = Winsertion T W extraction- SON signe dépend des conditions d’opération

1.4 Bilan énergétique
Essayons de concevoir un systéme ouvert en régime continu de la fagon la plus générale

possible, comme représenté en figure 1.3. Nous allons maintenant y comptabiliser tous les

transferts d’énergie.

Lorsqu’il pénétre dans le systéme, le fluide possede déja une énergie interne u, ; le systeme

voit donc son énergie interne augmenter avec la puissance U, :

- Tsysteme — T ~

-

’

Figure 1.3 — Systéme ouvert arbitraire. Le systéme (dont les frontiéres sont en pointillés, en
rouge) est traversé de gauche a droite par le fluide qui circule avec un débit de masse m’
constant. Il regoit une puissance W' _.> sous forme de travail et une puissance Q1 —.> sous

forme de chaleur.
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De méme, le fluide posséde une quantité d’énergie mécanique specifique e,sc 1 , €t le

systéme recoit donc également une puissance E,,cq 1
. . . (1
Emécal =M. Cnec1 =m(zci+gzl) (1'7)

Ces expressions 1/6 et 1/7 sont de signe opposé a la sortie, ot nous utilisons 1’indice 2.
Nous avons donc fait le tour des formes d’énergie que 1’on peut observer dans un systéme
ouvert. Puisque le premier principe stipule que 1’énergie est indestructible, 1’ajout d’une
puissance Q sous forme de chaleur ou W sous forme de travail ne peut faire varier que ces

formes-la. Cela se traduit par 1’équation :

Ql—>2 + I;Vl—>2 + (Winsertion + Ul + Eméca 1) + (Wextraction + UZ + Eméca 2) =0 (I' 8)

Ou tous les termes sont exprimés en watts.

Nous pouvons ré-exprimer cette équation 1/8 en fonction de grandeurs directement mesurables

. . _ 1 _ 1
Ql—>2 + W1_>2 + m(plvl + Uuq + EC% + ng) = m(pzvz + Uu, +EC% + gZZ) (19)

Ou encore :
. . _ 1
Qi+t Wi, =1 [Au + A(pv) + EA(CZ) + gAZ] (1.10)

q1-2 + Wi, = Au + A(pV) + Aeméca (I 11)

Ou les symboles A indiquent la variation des propriétés entre les points 1 et 2 du systéme.

Les équations 1/9 et 1/11 sont extrémement utiles en thermodynamique, puisqu’elles
permettent de quantifier par déduction les puissances en jeu dans les écoulements.

Elles nous permettent notamment de prédire les propriétés du fluide a la sortie d’un dispositif
dont on connait la puissance mecanique et les émissions de chaleur. Par exemple, on peut

connaitre 1’énergie restante dans 1’air a la sortie d’une turbine dont on connait la puissance.

1.5 L’enthalpie
Dans de trés nombreux cas, les termes u et pv varient de la méme fagon avec 1’état de fluide.
Pour simplifier leur utilisation dans les calculs, ils sont souvent regroupés en un seul terme.

5
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Nous nommons la somme des termes u et pv I’enthalpie spécifique, et lui attribuons
le symbole h :
h=u+pv (1.12)

ou les termes sont exprimés en J kg .

Bien sir, I’enthalpie H se définit simplement comme :

H = mh (1.13)
Ou H est mesuré en joules (J).

En pratique, le terme enthalpie est souvent utilisé méme s’il s’agit d’enthalpie massique ; le

symbole et le contexte permettent de préciser de quelle variable il s’agit.

En faisant usage du concept d’enthalpie, les équations 1/9 et 1/11 s’allégent pour devenir :

Q1.2 + Wy, = m[Ah + Aeica] (1.14)

qd1-2 + Wis2 = Ah + Aeméca (I 15)

Nous voyons ainsi que dans un systeme ouvert, les transferts de chaleur et de travail font
varier [’enthalpie du fluide, et non seulement son énergie interne comme dans un systeme

fermé.

1.6 Quantifier le travail avec un systeme ouvert

1.6.1 Travail d’un fluide en évolution lente

Nous avons vu que lors que le fluide évolue lentement, le travail effectué par un systeme
fermé est quantifiable en effectuant 1’intégrale — | pdv. Avec un systéme ouvert, I’expression
est un peu différente. Pour la développer, nous nous proposons d’étudier la compression en
continu d’un fluide qui traverse un compresseur.

Pour cela, observons tout d’abord la transformation d’une quantité de masse fixe my, circulant
dans le compresseur. En passant entre les pales en mouvement, sa pression varie de dp et son
volume de dv. Il s’agit simplement d’un systéme fermé qui se déplace : comme le fluide

evolue tres lentement (évolution réversible), le travail dw,,, qu’elle recoit sera :

dw,,, = —pdv (I.16)
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Maintenant, observons le déroulement de ce méme phénoméne du point de vue d’un systéme

ouvert (figure 1.4). Quelle puissance spécifique dwyg, faut-il donner au compresseur pour que

chaque particule de fluide regoive un travail dwy,, ?

+dg

p+dp

]
]
E i+du
1

v+dy

Figure 1.4 — Une quantité de masse fixe ma circule de gauche a droite a travers un
compresseur. Elle est comprimée : ses propriétés passent de p et v a p+dp et v+dv. Si on se

place du point de vue d’un systeéme fermé en transit, le transfert de travail est dw,,, =

—pdv .
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svarene onvert |50
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{ |

i

|

|

my b om0 my

W SO | Wy 9| .

]
]
E w+du
]

p+dy

Fm———m————————————

Figure 1.5 — Le méme écoulement qu’en figure 3.4 observé du point de vue d’un systéme
ouvert immobile traversé de gauche a droite par un flux continu. Nous cherchons a quantifier

le travail dwyg,. a fournir au systeme pour que chaque quantité de masse ma regoive un travail
dw,,,.
Le systeme ouvert a, lui, quatre transferts sous forme de travail :

La puissance spécifique d ’insertion Wi, gertion (1/3) est due a I’arrivée permanente du fluide

a I’entrée du systeme. On a, du point de vue du systeme ouvert :
Winsertion = TPV (3.17)

La puissance spécifique de compression —dw,, est le travail spécifique que le systeme
ouvert doit transférer a chaque quantité de masse m, pour qu’elle soit effectivement
comprimee :

—dw,,, = —(—pdv) (1.18)
La puissance spécifique d’extraction W, c.,-1ion €St dépensée par le systeme ouvert pour
faire sortir continiment le fluide.

A la sortie, les propriétés du fluide sont devenues p+dp pour la pression, et v+dv pour le

volume. On a ainsi :

Wextraction = _(p + dp) (‘U + d‘U) (3- 19)
8
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La puissance spécifique recue de ’extérieur dwyg, . est la puissance qui alimente la

compression, et la grandeur que nous souhaitons quantifier.

Ces quatre puissances s’annulent, car le transfert total de travail en jeu dans

I’écoulement ne dépend pas du point de vue adopté :
dWSO + Winsertion + dWmA + Wextraction = 0 (I- 20)
On peut donc quantifier la puissance spécifique dwg,. qu’il faut donner au compresseur :

dWSO = —Winsertion — dWmA — Wextraction

dwg, = —pv — pdv + (p + dp)(v + dv)

dwg, = —pv — pdv + pv + pdv + vdp + dvdp
dws, = vdp + dvdp

Et comme le multiple dv. dp tend vers zéro lorsque nous utilisons des quantités

infinitésimales, nous obtenons 1’expression surprenante :
dws, = vdp (1.21)

Les termes dp et dv dans notre étude ne sont pas nécessairement positifs : cette expression
s’applique aussi bien dans les détentes que dans les compressions, tant qu’elles sont

réversibles.

En intégrant cette expression 1/21 pour I’appliquer au cas général en régime continu, nous

obtenons :

Wg, = Jvdp (1.22)

B
Wy,g=m f vdp (1.23)
A

lors d’un écoulement en régime continu,
lorsque I’évolution est réversible,

et quel que soit I’apport de chaleur.

Ainsi, lorsque nous voulons quantifier le travail dans un systéme ouvert, ¢’est I’intégrale
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+ [vdp etnonpas — [ vdp qu’il nous faut calculer.

Sur un diagramme pression-volume, nous pouvons visualiser ce travail en ajoutant le travail
d’insertion et le travail d’extraction au travail de compression, comme montré en figure 1.5.
Un travail réversible effectué en régime continu se visualise donc par ’aire incluse & gauche

de la courbe.
1.6.2.Quantifier la chaleur avec un systeme ouvert

Ave c un systéeme ouvert nous allons ut i lis er | a méme méthode qu’avec un systéme fermé :
comme nous ne savons pas quantifier les transferts de chaleur directement, nous allons
toujours procéder par déduction. Mathématiquement, nous ne faisons que réutiliser 1’équation

I/14 pour obtenir :
Ql—>2 = m[Ah + Aeméca] - W1—>2 (I1.24)
q1-2 = Ah + Aecq — W12 (1.25)

pour un systéme ouvert.
La encore, toute la difficulté pour quantifier un transfert de chaleur est de prédire et quantifier
le changement de ’enthalpie, Ah. Pour les gaz, h est quasiment proportionnelle a la

température ; pour les liquides et vapeurs, la relation est plus complexe.

1.7 Notion de potentiel chimique
Définition et propriétés
1.7.1 Définition

Le potentiel chimique p est défini comme la dérivée partielle de la fonction enthalpie libre G

relativement a la quantité de matiere de celui-ci.
1. Potentiel chimique d’un corps pur monophasé en systéme ouvert
Définition
Alors que pour un corps pur de composition invariable, de volume V et d’entropie S dont la
pression P et de la température T variant, la variation de la I’enthalpie libre est :

dG=v.dp-S.dT, cette variation devient, si de plus le nombre de mole n du corps pur varie

(systéeme ouvert) :

10
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dG =V.dP — S.dT + u.dn (1)

On définit ainsi le potentiel chimique

_ (66)
r= an PT

Qui apparait comme que grandeur intensive conjuguée du nombre de moles n du corps pur.
Propriété :

L’enthalpie libre G du corps pur monophasé est une fonction linéaire de n

G=un (2)
Le potentiel chimique d’un corps pur est donc égal a son enthalpie molaire u = G/n
Relation de Gibbs-Duhem
V.dP — SdT —ndu =0
Déduit de (1) et (2)
d) cas du gaz parfait a I’état pur

v' D’enthalpie libre est G = G°(T) + nRT.InP

v le potentiel chimique fonction de la pression et de la température est donc

G = G°(T) + nRT.InP

= u°(T) + RTInP (3)

@1 =
” ) - n

Ou GO(T) et u°(T) sont respectivement les potentiels thermodynamique et chimique du corps
pur dans 1’état de référence (a p =1 atmospheére)
¢) cas du gaz réel a I’état pur

Méme expression que (3) en remplacant la pression P par la fugacité f

u(P,T) = g = u°(T) + RTInf

f) équilibre entre deux phases d’un méme corps pur

11
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Si le potentiel chimique p1 de la phase (1) est inférieur a celui pi2 de la phase (2) en présence
(1< M2), il s”établit un transfert de maticre de la phase (2) vers la phase (1) jusqu'a ce qu’a

1’équilibre (dG=0) le potentiel chimique identique les deux phases
M1 = p2 4
Le potentiel chimique mesure donc la tendance a quitter une phase
g) cas d’une phase solide ou liquide en équilibre avec sa vapeur (supposée parfaite)

Le potentiel chimique du solide pur (ou du liquide pur) en équilibre avec sa vapeur a la
température T, est égal, d’apres (4) au potentiel chimique de la vapeur a la pression de vapeur

saturante ps(T) soit d’apreés (3),
W(solide ou liquide)(T) = p°(T) + RTInp(T)
Ainsi le potentiel chimique d’une phase condensée ne dépend de la température T
2. potentiel chimique d’un systéme a N constituant répartis en ¢ phases
a) définition
Désignons ny, Na...... Ri...... nn le nombre de mole de chaque constituant dans une phase

donnée et 1, H2..... ti..... un leurs potentiels chimiques. La variation élémentaire de

I’enthalpie libre dans la phase considérée (systéme ouvert) est :
N
dG = VdP — SdT + z w;dn,
i=1

On définit donc le potentiel chimique du i®™ constituant ( i=1,2...N) par

_ (66)

P,T,n]-:tni
Propriétés

L’enthalpie libre du systéme est

Hi

=}
Il
I

b) Relation su Gibbs-Duhem

12
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V.dP — SdT — Z dun; = 0

c) Cas d’un mélange idéal de gaz parfaits

L’enthalpie libre et le potentiel chimique du i*™ constituant de pression partielle P;, sont

respectivement

G; = G)(T) + nRT.InP; et p; = ud (T) + RTIn P;

- Sionintroduit la fraction molaire du i™ constituant gazeux

n
N
i

pi P

X, = L L
' Z?’Pi P

L ona: X; =
n;
Ou P = )}; P, désigne la pression totale du mélange gazeux, donc
p; = pd (T) + RTIn (P, X;) ou p; =u? (P,T)+ RTInX; (5)
Avec ! (P,T) = u? (T) + RTIn P potentiel chimique du i®™®
constituant pur (Xi =1)

d) Condition d’équilibre

Un constituant présent dans plusieurs phases d’un mélange a tendance a égaler son potentiel

chimique dans toutes les phases en équilibre

Remarque : les propriétés énoncées dans ce sous-paragraphe 2 généralisent celles du corps

pur énoncées au sous paragraphe 1.
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1. Les équilibres chimiques

I1- Troisiéme principe de la thermodynamique : Evolution d’un systéme
11-1- Enthalpie Libre G et Energie libre F :

AS ne permet pas de prévoir la spontanéité d’une transformation, donc pour pouvoir discuter
le sens d’une transformation, il est nécessaire d’introduire des nouvelles fonctions
thermodynamiques G et F. On définit la fonction enthalpie libre (ou énergie de Gibbs) G et

la fonction énergie libre F: (Unité : J.mol™?)

v aPT=C®:G=H-T.S et AG=AH -T.AS
v aV,T=Ct:F=U-T.S et AF=AU-T.AS

G et F sont des fonctions d'états, leur variation AG et AF pour passer d'un état a l'autre ne

dépend que de I'état initial et de I'état final du systeme et pas du chemin parcouru.
Remarque :

On utilise plus ’enthalpie libre G car les réactions chimiques se font plus souvent a P = Ct®
quaV =C®

La variation d'enthalpie libre AG d'une transformation spontanée est toujours négative
I1-2- Critéres d'évolution (a P=C®)

A pression constante, on peut calculer la variation d’enthalpie libre d’une réaction a partir des

enthalpies de formation AG®+ :

aA+bB - cC+dD

AGS = z nA G (Produits) — Z mA G{ (réactifss)

Pour tout corps simple: AGY = 0

v" Si AGr > 0 : transformation thermodynamiquement défavorisée. Réaction non
spontanée.
v" Si AGr < 0 : transformation thermodynamiquement favorisée. Réaction spontanée.

v" Si AGr =0: C’est I'état d'équilibre il n'y a pas d'évolution du systéme.
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I1. 3. Transformations totales et limitées
En chimie les réactions peuvent étre classées en deux catégories.

11.3.1 Réaction totale : Une réaction est dite totale si elle évolue jusqu’a disparition

compléte d’au moins un des réactifs.
Réactifs — Produits
Exemples :
H2 +% 02 — H20
HCIl + H20 — CI' + H3O*
I1.3.2 Réaction limitée : Notion d’équilibre stable

Une réaction est limitée ou équilibrée, si aucun des réactifs ne disparait complétement lorsque
le systéme cesse d’évoluer. C’est 1’état d’un systéme dont les variables intensives
(Température, Pression et Concentrations des réactifs et des Produits) sont homogenes et

restent constantes au cours du temps
Réactifs = Produits

La réaction se fait dans le sens direct (1) et inverse (2) avec des vitesses égales. Méme si la
concentration d’un constituant a 1’équilibre est tres faible, elle n’est jamais nulle. L’équilibre
chimique est un état trés dynamique, les réactifs sont transformeés continuellement en produits

et vice-versa.

Exemple :
Hy(g) + 1z = 2HI

11.3.3 Coefficient de dissociation

On définit le coefficient de dissociation (ou degré de dissociation) a d’un composé comme
¢tant le rapport entre le nombre de moles dissocié a I’équilibre et le nombre de moles initial

de ce méme compose avant dissociation.

__lenombre de moles dissoci¢es

G C0 <<
le nombre de moles initiales il résulte que- O<a<l

AB 2 A + B
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t=0 n 0 0
teq n(1-a) na no
Le nombre de moles du mélange est une fonction de o

A:t¢gqg =n(1-a) +na+ na = n(1+ a)moles

Exemple:
N,0, 2 2NO, ng
t=0 n 0 n
teq n(1-a) 2na n(1+a)

2-synthése de ’ammoniac : sensl

N, + 3H, 2 2NH; Ny
t=0 n n n’ 2n+n’
teq n-on n-3an n’+2an 2n+n’-2an
Remarque:
aA+ bB 2 ¢C + dD Avec P=Pa+Ps+Pc+Ppb

n=na+ N+ Nc+np

P/n =Pal na=Pg/ ng =Pc/ nc = Pp/ np

Pp = (np/m)P  Pg = (ng/m)P  Pc=(nc/m)Pp  Pp=(np/n)P

XA:nA/n XB:nB/n XC:nc/n XD:nD/n

PA = XAP PB == XBP PC == ch PD == XDP

1.4 Etat d’équilibre
11.4.1 Définition des équilibres chimiques

Considérons un systeme fermé qui est le siége de la réaction chimique suivante :
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A+B=C+D

Lorsqu'on part d'un état initial quelconque du systeme, la thermodynamique chimique indique
que ce systeme va évoluer de fagon & minimiser son enthalpie libre G. Selon I'état de départ,
cette évolution pourra se faire soit dans le sens 1 (sens direct), soit dans le sens 2 (sens

indirect).

Un systeme physico-chimique évoluera de maniéere irréversible jusqu'a ce gu'il atteigne un état
dans lequel I'équilibre thermique et mécanique est atteint et dont la composition des especes
(réactifs et produits) ne varie plus. Cet état est appelé état d'équilibre du systeme physico-

chimique.
On peut distinguer deux cas :

v Le mélange a I'équilibre a des concentrations significatives tant en produits qu'en
réactifs. On parlera de réaction limitée.
v" Le mélange a I'équilibre a des concentrations en produits trés largement supérieures a

celles en réactifs. On parlera dans ce cas de réaction totale.

Un équilibre chimique est un état de non évolution d’un systéme qui résulte d’une
réaction chimique limitée dans les deux sens. Il est réversible, il peut étre déplacé dans

un sens ou dans I’autre si on modifie I’une de ses variables d’état (P, T, C).

% SiI’équilibre est réalisé entre des constituants se trouvant dans la méme phase, il est
dit homogeéne.
¢+ Si les constituants se trouvent dans des phases différentes, il est dit hétérogéne.

Exemples :

Equilibre hétérogene :

CﬂCOg(S) = CuO(S) + COZ(g)

Equilibre homogene :
2Hlg) = Hz(g) + I2(g)

IL.5. Loi d’action de masse ou loi de Guldberg et Waage.
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Deux chimistes Guldberg et Waag ont établis une loi dite loi d’équilibre ou loi d’action de

masse.

A I'équilibre, il y a un rapport constant entre la concentration des produits et celle des réactifs

dans tout changement chimique.
A I’équilibre les deux réactions se produisent a la méme vitesse.

La formule de la constante d'équilibre a pu étre mise en évidence sur base de résultats

expérimentaux.
aA+bB2cC+dD
A, B : réactifs et C, D : produits
a, b, ¢, d : coefficients stoechiométriques.
[A], [B], [C], [D] : les concentrations molaires respectives des réactifs et des produits.
Pa, Ps, Pc et Pp : les pressions respectives des réactifs et des produits.
Xa, Xs, Xc et Xp : les fractions molaires des réactifs et des produits.

K peut étre exprimé en fonction des concentrations molaires ou des pressions partielles a un

instant t hors équilibre.

La constante d’équilibre ne dépend que de la température du systéme considéré, en aucun cas

de I’état initial du systeme.

Les constantes d’équilibre sont des nombres sans unités, parce qu’en réalité elles devraient
étre exprimées a partir des activités (sans dimension) plutdt qu’a partir des concentrations ou

des pressions.
Kc : notation de la constante d'équilibre exprimée en fonction des concentrations.

La loi d’action de masse relative aux concentrations s’écrit :

Kc ne dépend que de la température.

v Si Kc est grand — on tend vers la réaction compléte.

v Si Kc est trés petit — on tend vers une réaction impossible.
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Exemple :
H, + 1, = 2HI

[HI]?

Ke = 1]

La loi d’action de masse relative aux pressions partielle s’écrit :

(PO (Py)°

K. =—_-
P (Pa)2(Pp)P
Kp ne dépend que de la température

La loi d’action de masse en fonction des fractions molaires s’écrit :

(X (Xp)!

K= X

Kx ne dépend que de la température

11.6 Relation entre les trois constantes Kp Kc et Kx :

D’aprés 1’équation des gaz parfaits que :

PV = nRT
Pour un constituant i
niRT ni
PiV = niRT == Pi = vV = VRT = CIRT

Remplagons les pressions partielles par leurs valeurs en fonction des concentrations :

_ (PC)C(PD)d _ [C]C[D]d RT(C+d)_(a+b)
P (P2 \[A]P[B]

= Kp — KCRT(c+d)—(a+b)

D’autre part, on sait que selon la loi des gaz parfaits la pression est donnée par la relation

P=ZniRT
V
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Et la pression partielle Pi relative a un constituant i est donnée par :
niRT
Pi =
\%

On sait également que Xi, la fraction molaire relative un constituant i est :

X, = 4

‘_Zni

P, P
=X,==——=—=P, =X,P

P T

En remplacant les pressions partielles par leurs valeurs en fonction des fractions dans

I’expression de Kp, on obtient :

_ (PC)C(PD)d _ (XC)C(XD)d P(c+d)—(a+b)
P (Pa)2(PR)?  \(Xa)2(Xp)P

_ (PO(Pp)
P PO (P

= Kp = KCRT(C+d)—(a+b) — KXP(c+d)—(a+b)

K — KXP(C+d)—(a+b)

Remarque :

Si le systéme est en phase gazeuse, les trois constantes sont applicables, par contre, si le

systeme est en phase liquide, on ne peut appliquer que Kx et Ke.

Démonstration de la loi de Guldberg et Waage.

AG® = —RTInK,(T) = KxP(ctd-@+b)
AG?: la variation d’enthalpie libre standard.
Cette relation montre
Si AG°<0onaKp>1,donc la réaction est plus avancée ( le sens 1)

Si AG°>0o0naKp <1, c’est laréaction inverse qui est plus avancée ( le sens 2).
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La réaction possible AG?< 0

G; = G? + RTIn(P:.PD)

A I’équilibre G1 = G
G, = G2 + RTIn(PE. PY) qa Lo

aA+bB<:’cC+dD{

1.6 Prédiction du sens du déplacement de I’équilibre

K nous renseigne sur 1I’évolution d’un systéme chimique, on peut calculer sa valeur a tout
instant d’une réaction chimique. En comparant cette valeur a la constante d’équilibre Kéq de

cette réaction, on peut prédire le sens d’évolution de la réaction.
Un systeme chimique évolue tant que K # Kéq.
Si K =Keq : Le systéme est a 1’équilibre.

Si K < Kéq Le systeme évolue dans le sens de consommation des réactifs et formation des

produits sens (1).

Si K> Kéq : Le systeme évolue dans le sens de consommation des produits et formation des

réactifs sens (2).
11.7 Aspect énergétique des équilibres

Quand des réactifs sont mis en présence, ils vont réagir ensemble jusqu'a atteindre leur

composition d'équilibre, a ce moment le systeme atteint son minimum d'enthalpie libre.
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.+ .
enthalpie’libre enthalpie ihre
des reactifs des produits
_ _
Acy
AG=0
100%: « reactifs 0%
0% produits »100%
A
Fan T

composition du malange a l'équilibre

L’enthalpie libre du systéme passe par un minimum pour une certaine composition du

mélange.

I1.7. Relation entre I’enthalpie libre et la constante d’équilibre

a) équilibrea T =Ct
Soit la réaction chimique suivante :

aA+bB2cC+dD
AG =0, le systéeme est en équilibre.

AG <0, le systeme évolue dans le sens direct (vers les produits) la réaction est dite spontanée
(sens 1).

AG >0, le systeme évolue dans le sens inverse (vers les réactifs) (sens 2).

La variation de 1’enthalpie libre molaire partielle des différents composants dans le mélange

est donné par :
G; = G + nRTInP;

La variation d’enthalpie libre dans cette réaction est :

AG = 2 G (Produits) — Z G (réactifs) = cG. + dGp — aG, — bGg
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Ga = G3 + nRTInPy
Gg = G} + nRTInPY

Gc = G2 + nRTInP
Gp = GP + nRTInP)

Donc

(Po)*(Pp)*

AG, = AGY + nRTIn ———
A A (Pa)2(Pg)P

AGoreprésente I’enthalpie libre standard de la réaction a partir des réactifs purs et jusqu’au

produit pur

A 1’équilibre, AG = 0 et par conséquent : AGo=—RTInKp

—-AGg
donc Kp = e rt

b) Variation de la constante d’équilibre avec la température :
Loi quantitative de Van’t Hoff
_d<ﬁ>
AGY dInKp RT

A I'équilibre on a : AGo + RTInNKp=0 = InKp = _RT ==

dinK, 1 dAG%_I_AG%
dT  RT dT RT?

or AGY = AH? — TAS?

d(a6p) _

_AgOD
Donc s ASy

] dink  AS%  AGY  TASY  AGY  AHY
Cequinousdonne — =—+—J=—I4+—=—
dT RT = RT RT RT RT
dink _ AHY
dT ~ RTZ

D’ou la relation Equation de Van't Hoff

Si AHOT est constante dans I’intervalle de température [T1 — T2], la relation de Van’t Hoff est

_AH%[1 1]

R__

e C K,
utilisée sous sa forme intégree. In (—)
K1 T1 T

[11-2- Interprétation de la relation de Van’t-Hoff

Réaction exothermique : AH° < 0
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d(InK)
dT

<0 = InK\lorsqueT » donc K\lorsqueT 2

Réaction endothermique : AH? >0

d(InK)
dT

>0 = InK2lorsqueT ”» donc K ZlorsqueT 2

A partir d’étude expérimentale, on peut déterminer la variation de 1’enthalpie standard et de

I’entropie standard d’un équilibre.

Ink

i - AH"
g E=

(=

, la pente 4 la droite

ASL

. Mordonnée a Morigine de la

droite InK=f{1,T)

Iﬁ'H'I'.I ﬂsﬂ
LnK =———4——
RT R

111-8- Expression de la constante d’équilibre :

» Constante d’équilibre et constante de vitesse

Soit I'équilibre suivant :

Hyg + Iy <2 2HIy,

Réaction directe

Hzg) + I2(g) — 2HI ()

Réaction inverse

2HI g = Hy(g) + Iz(q)
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Selon la loi de vitesse, on a pour la réaction directe: Vdirecte = Ka [H2][12]

Ou Ky est la constante de vitesse de la réaction directe.

Pour la réaction inverse on a: Vinverse = Ki [HI]?

Ou K est la constante de vitesse de la réaction inverse.
A I’équilibre les deux réactions se déroulent & la méme vitesse,
on a alors : Vdirecte= Vinverse donc Kda [H2][l2] = Ki [H|]2

Le rapport des constantes de vitesse donne I'équation suivante:

_ Ky __[HIP
TR TR

K c’est la constante d’équilibre pour cette réaction. L’expression de la constante d’équilibre

fait référence a une équation chimique spécifique :

Réaction directe : aA+bB - cC+dD
[C]¢[D]4
Kdirect = TAlalnlb
[A]2[B]
Réaction inverse: cC +dD — aA +bB
[A]*[B]"

Kinvers = W

Remarque :

Kdirect = K

invers

I1.9 Déplacement de I’équilibre (effet de différents facteurs sur I’équilibre)

v Puisqu’a I’équilibre les vitesses des réactions directes et inverses sont égales, les
facteurs qui modifient les vitesses de réaction auront un effet sur 1’équilibre

v Si:V réaction directe > V réaction inverse -

La formation de produit sera favorisée
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Reactifs — Produits

l I

e ——e

v Si:V réaction directe < V réaction inverse -

La formation de réactif sera favorisée

R&acrifs e Produits

I I

T S V.

Loi de modération de LE CHATELIER.

Soit un systeme en équilibre. Lorsque I’on modifie un des facteurs de 1’équilibre, le systeme

évolue dans le sens qui tend a s’opposer a cette modification.
11.9.1 Effet de la température.

Lorsque la température augmente, 1’équilibre se déplace dans le sens endothermique, c’est-a-

dire dans le sens ou ArH est positif

Exemple d’une réaction endothermique: Une augmentation de température favorise la

réaction directe

Hygy + logy + S530k)=— 2Hi,

[ncolore Yiolet ® Incolore

| | | I
L | JESESES

De méme, une diminution de température favorisera la réaction inverse.
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De méme, une diminution de température favorisera la réaction inverse.

Augmentation Réactits == Produits + Energie
de la température ®
LS . | J
Réactifs + Energie — Produits
L | i J
Diminution de la température Qc’em:hfs -— F’rodult-_- + Encrq:c
L " |
Réactifs + Energie ammm Produits
1 gees )

11.9.2 Variation de la pression totale.

Lorsque la pression augmente, le systéeme évolue dans le sens qui la fait baisser, donc dans le

sens qui diminue le nombre de moles de gaz.

N2 Oy4g) < 2NO;(g)
TP «—

lP —

De méme, si on diminue la pression, I’équilibre se déplacera du co6té ou il y a le plus grand

nombre de moles afin de ré-augmenter cette pression.
11.9.3 Effet des variations de concentration (ou de pression partielle).
Le systeme évolue dans le sens qui consomme le réactant ajoute.

« [l favorise alors la réaction directe, donc la formation de produits.
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Hayy  + ag  Smmee 2 Hlg,

Ajout de Hy ®

Il en résulte i l T

L | la réaction directe
J est favoriseée

En réalité, ’augmentation de la concentration d’un réactif augmente la vitesse de la réaction

directe.

* A I’inverse, lorsqu’on diminue la concentration d’un des réactifs, le systéme cherche a

I’augmenter et favorise ainsi la réaction inverse (formation de réactifs).

Hagg) i l21g) = 2Hly,
Retrait de H, @
Il en résulee I I l
la réaction inverse
l-. I - J est favorisée,

« En réalité, la vitesse de la réaction directe diminue et la réaction inverse devient donc plus
rapide ce qui favorise la formation de réactifs.

Influence du catalyseur : Les catalyseurs abaissent I'énergie d'activation de la réaction
directe et inverse en augmentant le nombre de molécules possédant assez d'énergie pour
réagir. Les catalyseurs permettent donc d'atteindre I'équilibre plus rapidement sans le

modifier.

28
Polycopié des cous : Thermodynamique et Cinétique Chimique (licence 2) Dr S. MADANI



lll. Le corps pur




Département de Chimie Faculté des Sciences UFA — Sétif 1

I11. Le corps pur

111.1 Définition

v Un corps pur est un corps composé d’une seule espéce chimique par exemple : 1’eau,
le fréon, la paraffine.
v Un corps pur peut se présenter sous les phases solide, liquide et gaz.

v' Les deux phases solide et liquide sont appelées phases condensées.

Dans une phase, tous les parameétres intensifs varient continument. Autrement dit, pour
distinguer deux phases différentes, il faut qu’au moins un des parameétres intensifs subisse une

discontinuité.

Par exemple, pour les phases usuelles, il y a des discontinuités de 1’indice optique (pour les
milieux transparents), de la masse volumique, . . .

Dans ces conditions, il est possible de distinguer autant de phases différentes que de
cristallisation possible pour un solide car a chaque type d’arrangement moléculaire

correspond une masse volumique différente.
Les différentes maniéres qu’a un corps de cristalliser sont appelée variétés allotropiques.

L’exemple le plus connu est celui du fer a et du fer B car nous 1’observerons
expérimentalement, mais il y a aussi le carbone avec ses deux variétés allotropique que sont le
graphite et le diamant.

I11.2 Le gaz parfait et le gaz réel
Un gaz parfait doit répondre aux conditions suivantes :

v" Les particules du gaz n’ont pas de volume propre (autrement dit on négligent leur
volume par rapport au volume V de I’enceinte ou se trouvent).

v Les molécules n’ont pas d’interaction a distance entre elles. A haute pression, les
molécules de gaz sont trés proches les unes des autres et I'espace libre entre chaque

molécule se réduit.

L’équation d’état liant la pression P(Pa) le volume V(m?) la quantité de matiére n(mol) et la
température du GP en kelvin est :
PV = nRT 1.1
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Avec R=8.31 J/mol.K constant des gaz parfait
Un gaz réel doit répondre aux conditions suivantes :

v" Les molécules ont un volume propre.

v Les molécules réagissent entre elles.

Donc, la différence entre un gaz réel et un gaz parfait se résume en : ’attraction
intermoléculaire et le volume des molécules de gaz. La pression qu'on mesure, provient de la
force avec laquelle les molécules de gaz viennent frapper les parois du contenant. Les forces
d'attraction entre les molécules vont permettre de les rapprocher un peu les unes des autres, ce
qui va légérement ralentir chaque molécule avant qu'elle n'aille frapper la paroi du contenant.
Il en résulte une diminution de volume lorsque la pression est constante, comparé a ce qu'on
attendrait selon I'équation des gaz parfaits. Le volume réduit induit une diminution

correspondante de Vm (volume molaire), comparativement & un gaz parfait.
111.3 Comportement d’un gaz réel

111.3.1 Facteur de compressibilité Le facteur de compressibilité est une quantité sans
dimension utilisée dans la description d’un gaz réel qui tient compte de la déviation de son

comportement par rapport a celui d’un gaz parfait.

. PV
Pour un gaz parfait —=1
nRT
. PV
Pour un gaz réel, =%

Z étant le facteur de compressibilité

Le facteur de compressibilité tend vers I’unité pour un gaz réel quand tend vers zéro : Z —

1lorsquem — 0
Z est une fonction d’état propre a chaque substance : la plus utile est Z =f (P, T)
111.3.2 Fugaciteé et coefficient de fugacité

La fugacité d’un corps pur gazeux (ou du corps dans un mélange gazeux) remplace la pression
réelle pour exprimer la différence de comportement du gaz ou du mélange gazeux par rapport
au gaz parfait. La fugacité a la dimension d’une pression et le rapport fugacité/pression est

appelé coefficient de fugacité :

o=f/P (p=£—>110rsqueP—>0 I11.2
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Pour le gaz parfait, fugacité et pression sont confondues. La variation d’enthalpie libre AGT a

température constante a partir d’un état initial (indice 0) est égal a :

AGT = nRTInP/Pg 1.3

Par définition, pour le gaz réel, la variation d’enthalpie libre a température constante est égale
a:

AGr = nRTlnL I11.4

fo

L’ensemble des deux relations (111.3) (111.4) est nécessaire pour définir totalement la fugacité.
Si I’on note (*) les grandeurs relatives au gaz parfait, la différence d’enthalpie libre a
température constante entre le gaz réel et le gaz parfait est :
G(T,P) — G*(T,P) =
= [G(T,P) — G(T,Py)] + G(T,Py) — [G"(T,P) — G"(T,Py)] — G*(T, Py)
soit ;

G(T,P) - G*(T,P) = AGT + G(T,Po) - AGT* - G*(T,Po)
Si I’on fait tendre Po vers 0, alors : G(T, Py) = G*(T,Py) et oo = fo/Po — O

Donc
G(T,P) — G*(T,P) = AGy — AGt”

G(T,P) — G*(T,P) = nkTinL — Rt L = nrTn IPY - nrTIn L
' ' fo Py (foP) Po

= nRTIlng 11.7

Puisque ¢, — 0 lorsque Py — 0

Si I’on prend comme état standard le gaz parfait sous la pression de 1 atm, les potentiels

chimiques du gaz réel égaux aux enthalpies libres molaires sont liés a la fugacité par la

relation : p = p® + RTlnfi L9
0

L’exposant ( ) indique le corps pur dans 1’état standard (gaz parfait, P = 1 atm, nombre de

mol constant). On a la relation :

dG = —SdT + VdP + z w;dn, 1I.10
i
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Lorsque la transformation se déroule a température dT = O constante.

dGr = VdP
Donc dGy =V'dP =nRTS ou V;,dP =RT%

dG; = VdP = nRT% ou V,dP = RT%

En retranchant membre a membre ces deux équations, on obtient :

(Vin = V,,)dP = RTln% 111.11
D’ou I’expression intégrée de la fugacité :
. P
f = Pexp f (%) dP| = Pexp j- ﬁ - F 111.12
0 0

En utilisant les équations d’états des gaz parfaits ou réels :
PVy, = RT etPV,, = ZRT

On obtient :
f = Pexp j(z —1)dP| = 111.13

Comme, dans une majorité de cas, le facteur de compressibilité Z est inférieur a 1, la fugacité
est inférieure a la pression et le coefficient de fugacité inférieur a 1. Pour exprimer la variation

de la fugacité d’un gaz réel avec la température, utilisons la relation de Gibbs-Helmholtz :

(%‘(R_GT) = —R”? 11.13

Avec ’équation G© = —nRTIn¢ on obtient alors :

(almp> _ H-H
aT RT?

En remplagant par f /P et en remarquant que la pression est constante, on obtient :

f
n alnfo =_Hm_H;kn
aT RT?

P
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avec .

H,, : Enthalpie molaire du gaz réel.

H,, : Enthalpie molaire du parfait.
111.3.3 Equations d’état

Une équation d'état d'un systéme a I'équilibre thermodynamique est une relation entre
différents paramétres physiques (appelés variables d'état) qui déterminent son état. Il peut

s'agir par exemple d'une relation entre sa température, sa pression et son volume.
111.3.4 Equation d’état généralisée : loi des états correspondants

Les états correspondants sont généralement définis comme des grandeurs réduites ramenées a
un état de référence. L’état de référence retenu est le point critique du corps pur. Le volume
molaire Vmc a Tc et Pc a a la méme valeur dans 1’état liquide et dans 1’état gazeux. Les

grandeurs réduites sont :
v la température réduite : T, = —

. s 3 = P
v’ la pression réduite : P, = o

c
Vin

v le volume molaire réduit : V,,, = v
mc

Lorsqu’elle s’applique, la loi des états correspondants nous indique que tous les gaz ont le

méme facteur de compressibilité Z dans les mémes conditions : Z (T,P).

Le diagramme d’Amagat représente la variation du facteur de compressibilité en fonction de

la pression a différentes températures.
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0 200 400 600 800 1000
P (atm)

Facteur de compressibilité (Z) de quelques gaz

Variation du facteur de compressibilité en fonction de la pression réduite
a273,15K.

111.3.5 L’équation de Van der Waals
L’équation de Van der Waals est fondée sur I’interprétation moléculaire des écarts a 1’idéalité.

En prenant compte des interactions répulsives et attractives entres les molécules du gaz.

a. Interaction répulsive

On peut modéliser I’effet des forces répulsives en changeant le volume V par (V — b) dans
I’équation d’état du gaz parfait ; on obtient : P (V —b) = RT

avec:V=Vm=V/n; onaura: P({—b) =RT

P(V — nb) = nRT; Cette équation est dite Equation de Clausius

b : représente le volume exclu et appelé le covolume.

b. Interaction attractive
L’effet des forces attractives entre les molécules du gaz réel est de réduire la pression exercée

par ce dernier.

(P+%)(V—b)=RT

A"
Avec V =V, =—onaura
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na
<P + V—2> (V,, — n.b) = nRT 111 14

m

Cette equation est dite Equation de Van der Waals
a : constante de proportionnalité appelée pression de Cohésion.

b : constante de proportionnalité appelée covolume.

111.3.5.1 Les coordonnées du point critique et point triple (Diagramme (P,T))
Le diagramme (P,T) d’un corps pur représente la phase la plus stable d’un corps pur en

fonction de la pression et de la température.

P
HAuide

supercritigue

Ll

Remarquons quelques caractéristiques de ce diagramme :

=>les courbes représentant les états (P, T) ou peuvent coexister différentes phases d’un corps
pur sont de pente positive
—>la courbe séparant les domaines S et L est quasi-verticale

=>les trois domaines S L et V ont un point commun : le point triple 111,

—>Seule la courbe séparant L et V s’arréte en un point C, le point critique, les autres courbes
délimitant deux domaines ne s’arrétent que pour des raisons de faisabilité expérimentale

Le point triple d’un corps pur est I’unique pression et I’unique température pour lesquelles le

corps pur peut se trouver dans les trois phases simultanément.

Exemple : Ce diagramme de phase de 1’eau présente les deux points critique et triple
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presiiun (atm)

| Poini -.|'nin|.|r-
|| (218 atm; 3747C)
| .
|
solide I\ liquide gaz
(glace) {vapeur)
¥ b -’/‘, E
\ /fff i
e - '
0.006 atm Point triple H
0l 11001 i : ., lempérature
0 100 ()

Diagramme de phase de I’eau

a. Point triple Représente le point ou les trois états de matiére sont possibles simultanément.
Généralement, le point triple est atteint a des températures et pressions assez basses.

b. Point critique Si on va au contraire vers les températures et les pressions tres hautes on
atteint un autre point dit le point critique. Quand la pression d’un gaz augmente, les molécules
sont plus proches les unes des autres et la densité du gaz augmente avec la pression.
Parallelement, quand on chauffe un liquide sa densité diminue; la température force les
molécules a s’agiter plus vite et ils prennent plus d’espace. Il arrive un moment ou a force de
chauffer et d’augmenter la pression, la densité du liquide (qui baisse) et la densité du gaz (qui
monte) s’égalisent : on a alors atteint le point critique. Pour I’eau, ce point est & 374°C et a
218 atmospheéres (221 bar). Quand on atteint le point critique, les densités du liquide et du gaz
¢tant égales, il n’y a plus de distinction entre les deux; on obtient une sorte de bouillie de

gaz/liquide qui n’est ni I’un ni I’autre : on I’appelle fluide supercritique.
I-4- diagramme de Clapeyron

Le diagramme de Clapeyron est la représentation de 1’état dans lequel existe un corps en

fonction de la pression et du volume massique.

<>Prenons un récipient thermostaté de volume réglable et faisons varier le volume tout en

mesurant la pression P.
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<>Par un relevé des différents volume nous pouvons représenter dans le plan (P,V) I’état du

corps le long d’une isotherme

Ty
PV
e e Tﬂ i e
PP Errranry
T=I£{T|
?.-’

k

#* description

<>Pour I’ensemble des corps pur, le diagramme de Clapeyron a 1’allure ci-dessous.

FPa
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La courbe d’ébullition est la courbe dans le diagramme de Clapeyron séparant la zone ou le

corps pur est liquide de la zone ou il y a coexistence liquide — vapeur.

La courbe de rosée est la courbe dans le diagramme de Clapeyron séparant la zone ou

le corps pur est vapeur de la zone ou il y a coexistence liquide — vapeur.

P A~
Fluide sureritique
Pc _ :
L1 |
| T>T,
I
p | f Lic‘iGaz N Gaz e
€q I,' B | B' == T<T,
| -
| A
Colrbe débyllition Courbe deTosée
v, Vv

Les coordonnées du point d’inflexion correspondent aux coordonnées du point

critique (Pc, Vc et Tc) On remarque que quelles que soient les conditions expérimentales,
pourvu que la température soit supérieure a la valeur de la température critique T > Tc, il est
impossible de liquéfier le gaz. Par contre si T < Tc, on observe la liquéfaction du gaz quelque
soit la pression exercee. Pour obtenir les coordonnées du point critique, le point d’inflexion
observé a la température (Tc), il suffit d’écrire qu’en ce point, non seulement la dérivée
premiére, mais également la dérivee seconde de la fonction P = f(V), sont égales a zéro.
Faisons ces calculs de la premiére dérivee et la deuxieme dérivée de la pression a partir de
I’équation d’état d’un gaz réel de Van der Waals:

P_I_an2 \Y b) = nRT — P — nRT _ an?
vz /\n -n _Vc—nb_vg

oP nRT, 2an? 0

VT (V.-nb? ' 3
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nRT, 2an?
Woonb)2 — V3 111.24
d’P _ 2nRT. 6an? _ 0
ov? (Vc—nb)3 i
2nRT, 6an’ nRT, 3an? 1L 25
=3 = = = :
(Ve—nb)® V¢ (Ve—nb)? V¢
Equati nRT, 2an? — RT. = 2an(V.—nb)?
quation v —amz T V3 < v
_ 2 2
On remplace dans 1’équation (Vc—nnb)3 (Za"(v‘;z nb) ) = 3‘;‘2 =V.=3b
2
On remplace ce volume dans 1’équation 111.25 (VI:E:;)Z = (233;1)2 c= zszb

On remplace le volume et la température du point critique dans 1I’équation de Van der Waals :

P.=

nRT. an’ _  nR 8a \ an? _p __ 2
Vc—nb y2 ~ 3b-nb\27Rb/ (3b)2 ¢ 27p?

a 8a
27h?% Te= 27Rb

Ces coordonnées du point critiques (P, = et V.= 3b vont étre utilisés
pour déterminer I’équation réduite de Van der Waals.
I11.6 L’équation réduite de Van der Waals

A partir des coordonnées du point critique, on peut définir les coefficients de

proportionnalités (a et b) et la constante des gaz parfaits R :

V
V.=3b =>b=="
3
P.= —— = a=27Pb” = 3P V?
27b
_ 8a S R= 8a  3P/V,
¢ 27Rb ~ 27bT. 3T,

Si on remplace ces coefficients (a, b et R) dans I’équation de Van der Waals, on obtient:
P _VA\/. V T
—+3—=||3-—1)=8— II1.26
P. V2
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Si on pose que les variables réduites d’un gaz réel sont:

T P—P tVv AL
- I'_Pce ml'_vmc

On les remplace dans 1’équation (I111.26), on obtient :

3
(Pr + W) (3V,— 1) = 8T, 1127

r

Cette equation est dite équation de Van der Waals réduite.
I11.7 Equation d’état du Viriel

Bien que tous les gaz se comportent comme des gaz parfaits lorsque la pression tend vers zéro
(ce qui signifie que les interactions entre molécules tendent vers zéro), des écarts a ce
comportement apparaissent rapidement pour la plus part des gaz réels. Pour décrire les faibles
écarts par rapport a un comportement de gaz parfait, il est possible d’utiliser un

développement du viriel.

L'équation du Viriel est une équation d'état pour les gaz réels qui vise a rendre compte de
I'écart a I'idéalité d'un gaz réel au gaz parfait.

A basse pression le gaz réel rejoint 1’état parfait, donc :

Un tel développement consiste a exprimer le facteur de compressibilité Z= PV /RT en
fonction de 1/V. Ou V est le volume spécifique du gaz réel ; lorsque la pression tend vers

zéro, V tend vers I’infini et 1/V tend vers zéro. On obtient :

PV_ B T

7=—-=
RT \"/ V2

II1.28

Ou B(T) est appelé le second coefficient du viriel, C(T) le troisiéme coefficient du viriel,......

etc.

Un tel développement, qui n’est valable que pour de petites valeurs de 1/V et donc pour de
faibles pressions, est un prolongement de la loi des gaz parfaits (valables pour les tres faibles

pressions) vers des pressions moderées.

111.9 Equation de Clapeyron
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La courbe qui représente les variations de la tension de vapeur d’une phase liquide en fonction
de la température a 1’allure générale présentée dans la figure ci-dessous (Pression de vapeur

saturante de 1’eau).

P{bar) Pression de saturation de I'eau

Liquide

Vapeur

4¢ 60 50 T({C)

Cette courbe est appelée courbe de rosée ( la courbe de saturation). L’équilibre liquide-vapeur

exige I’égalité des énergies libres molaires du liquide et de la vapeur donc ;
Gl =G" - dG' = dGY

Ona
dG =VdP — SdT

Donc on peut écrire : VVdP5* — SVdT = vtdPs* — StdT

wV—vhaps = (§V - sbdr

dpsat _ (sV_sL)
ar — (vV-vb)

EtonaGY = HY — TSY et G = HL — TS*

HV_HV

H  — TSV =HL. —TSL = sL—§V = -

dpsat _ AHyg,
dar TAV
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Onatoujours: (VW » V) = Av =V" = % (On considére qu’on a un gaz parfait et 1
mole)

dPs%  PAH,q,
dT RT?

par intégration

PEt _ My
= Avap
ps® R

n

[i — l] Equation de Clausius-Clapeyron
Ty T4

111.10 — Transitions de phase d’un corps pur

111.10.1 — Variations des fonctions d’état

111.10.1 .1 définitions

<>Les changements de phase d’un corps portent des noms différents suivant le changement

qui a lieu.

. - (
Liquéfaction

v Dans la vie courante, nous avons tendance a différencier I’ébullition de I’évaporation
alors que physiquement ce sont toutes les deux des vaporisations.

v’ Le fait de donner des noms différents signifie seulement que techniquement, au niveau
des contraintes imposées par I’expérimentateur, c¢’est différent : pour I’ébullition il y a
augmentation de température, pour I’évaporation il y a évacuation de la vapeur formée
(rappelons qu’un liquide enfermé dans un récipient hermétique ne s’évapore pas).

v Ceci dit, physiquement parlant il se passe la méme chose : un liquide passe sous forme
vapeur. Nous ne distinguerons donc pas les deux afin de ne pas créer d’ambiguité

supplémentaire.
42

Polycopié des cous : Thermodynamique et Cinétique Chimique (licence 2) Dr S. MADANI



Département de Chimie Faculté des Sciences UFA — Sétif 1

v Nous allons maintenant chercher ce qu’il advient des fonctions d’état lors du

changement de phase d’un corps pur.
111.10.1 .2— la transformation envisagée : I’isobare
<>Considérons un changement d’état se faisant a pression constante.
<>Comme il s’agit dun corps, le fait que le changement d’état se fasse a pression donnée
implique que la température soit thermodynamiquement imposée.

e Dans ces conditions la transformation isobare est aussi isotherme.

corps phase 1 : m a Tj, F, , | corps phase 2: m a Ty, Fy

isoT. isoP

e Déterminons AH, AS et AU pour cette transformation.

111.10.1 .3- enthalpie de changement de phase
#* définition

Lorsqu’un corps passe de la phase (1) a la phase (2) a température T = T et pression

P = Po constante, sa variation d’enthalpie massique vaut : Ahq, = £15(Ty),
ou £1,(T,) est I’enthalpie de changement de phase et s’exprime en J.kg ™.

v" Dans le cas d’une vaporisation nous parlerons donc d’enthalpie de vaporisation, pour
une fusion, I’enthalpie de fusion, . . .

v" Parce que I’enthalpie est une fonction d’état, la variation d’enthalpie entre les phases
(D) et (2) est I’opposé de la variation d’enthalpie entre les phases (2) et (1) :
Ah12 = —=Ah2.

v' L’enthalpie de fusion et I’enthalpie de solidification sont opposées.

L’enthalpie de changement de phase dépend de la température a laquelle se fait le

changement de phase.

+ Interprétation
- Nous savons que lors des transformations isobares, nous pouvons écrire : AH = Qp

lorsque seules les forces pressantes apportent de 1’énergie par travail.
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- En considérant lors de la transformation envisagée, le systéme ne regoive de 1’énergie

uniquement par transfert thermique, alors nous avons :
AHy; =méy; = Q,
L’enthalpie de changement de phase représente 1’énergie a apporter au corps pur pour qu’il
change de phase.
< Expérimentalement, nous savons qu’il faut « chauffer » pour faire bouillir de I’eau ou faire
fondre un glagon

Les enthalpies de changement de phase de fusion, de vaporisation et de sublimations sont

positives.

£s1>0 £y>0 £5.,y>0
L’enthalpie de vaporisation de I’eau a la température T = 100 °C vaut :
£,4p(100°C) = 2.25.10° K] . Kg~*
<> Cette énergie a fournir est extrémement importante. En effet, il faut autant d’énergie E

= 2,25 MJ pour vaporiser une masse m = 1,0 kg d’eau liquide que pour augmenter de AT

= E/mce = 540 K la température de la méme masse d’eau liquide.

<> Cela signifie qu’étre « briilé » par de I’eau vapeur a 100 °C est aussi physiologiquement
grave que d’étre brhlé par de I’eau liquide a T = 640 °C.

< Cette « réserve énergétique » au niveau des changements d’état a donné lieu a une autre
dénomination des enthalpies de changement de phase.

Les enthalpies de changement de phase de fusion, vaporisation et sublimation sont aussi

appelée chaleur latente de fusion, vaporisation et sublimation.

Le vocable « latent » fait référence au fait que I’énergie est bien contenue quelque part, préte

a servir.

111.10.1 .3 — entropie de changement de phase

<>Reprenons la transformation initiale.

| corps phase 1: m a Ty, P | > | corps phase 2: ma Ty, Py |

1s0T". 1soP
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<>Comme le systeme est homogene en grandeurs intensives (la température et la pression)

puisqu’il s’agit d’une transformation isotherme et isobare, nous pouvons utiliser 1’identité

thermodynamique :

dH [(dH 1 _AH

dH
H=T VdP £ T =— 2 AS = = —=— H=—
d ds +vd ds ~ds T'v S T T, T, d T,

Lorsqu’un corps passe de la phase (1) & la phase (2) & température T = To et pression

P = Po constante, sa variation d’entropie massique vaut :

ou : €15(Ty) est I’enthalpie de changement de phase a la température To du changement de

phase.

4 Etant donné les signes des enthalpies de changement de phase, nous avons :
=>pour une fusion : ASs—, ¢> 0

=>pour une solidification : AS¢ <0

=>pour une vaporisation : AS¢ >0

=>pour une liquéfaction : AS,—. (<0

111.10.1 .4 — variation d’énergie interne

<>Reprenons la transformation initiale.

| corps phase 1: m a Ty, Py | » | corps phase 2:m a Ty, P |

isoT, isoP

<> Par définition méme de 1’enthalpie, nous pouvons écrire :
U=H-PV AU = AH — A(PV)
<>Or, comme nous 1’avons vu sur le premier principe, le produit PV est non négligeable
uniquement pour la phase vapeur.
<>Nous obtenons donc :

AUtusion = AHfusion et AUsoIidification = AHsolidification
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<>Lorsqu’il y a une phase vapeur, cela donne, en considérant que la vapeur se comporte

comme un gaz parfait :

AUvaporisatitm = AI'Ivapoeisation - ((Pv)vap - (PV)liq) = mt’vaporisation - nRTO

Pour la variation d’énergie interne, il faut retrouver 1I’expression a chaque fois, contrairement

aux variations d’enthalpie et d’entropie qui peuvent étre données directement.

111.10.2 — Retard a la transition de phase
111.10.2 .1 — résultats

<> Lorsque le refroidissement est lent, en regardant de pres 1’évolution de la température, nous

pouvons constater qu’elle ressemble plutot a ce qui est représenté ci-dessous.

@ @ — ® 1sobare P = F,

métastabilité
<« >

¥

<>Nous pouvons constater qu’il existe un domaine dans lequel du liquide ne devrait pas

exister car il est a une température ou seul le solide devrait étre présent.

<>Dans ces conditions, le liquide est dit métastable.
Une phase est dite métastable lorsqu’elle n’est pas thermodynamiquement la plus stable
mais que des raisons cinétiques empéchent d’évoluer.

111.10.2.2 — interprétation

<1l est tres colteux énergétiquement parlant de faire apparaitre une interface de type

solide/liquide.
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<1l est en revanche beaucoup plus facile au niveau énergeétique de faire grossir un solide déja

existant.

<1l en est de méme pour la vaporisation ou la formation de la premiére bulle est
énergétiquement défavorisée.

Un corps est dit surfondu lorsqu’il est en phase liquide métastable au lieu d’étre en

phase solide.

Un liquide est dit surchauffé lorsqu’il est en phase liquide métastable au lieu d’étre en

phase vapeur.

111.10.3 — Transformation avec un changement d’état

111.10.3.1 — méthode

<>»Comment calculer une variation de fonction d’état pour une transformation quelconque

durant laquelle il y a un changement de phase ?

<>Pour ce faire, nous allons utiliser systématiquement la méme méthode :

=>nous allons utiliser le pouvoir des fonctions d’état et donc déterminer la variation des

fonctions d’état non sur la transformation réelle mais sur une transformation fictive

=>chaque transformation fictive verra soit T ou P changer, soit un changement de phase se

réaliser a T et P constant.

=>Le but étant que I’étape « changement de phase » se fasse a la température et pression de

référence, celle pour laquelle nous disposerons de données numériques
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V1. Les solutions
Définitions
- Un mélange est une phase homogéne constituée de plusieurs espéces n’entrant pas en
réaction chimique (Un mélange est un systeme contenant au moins deux constituants (gaz,
liquide ou solide)).
- Le mélange pourra étre solide, liquide ou gazeux. Une partie importante de la
thermodynamique des mélanges est I'étude des diagrammes binaires (ou diagrammes de
phases).
- Le mélange est appelé solution lorsqu’une espéce est nettement majoritaire (le solvant); les
autres espéeces sont les solutés.
- L’étude de ces systémes constitue la thermodynamique des solutions. En effet, dans la
thermodynamique des solutions, on étudie les mélanges ou un soluté est en tres faible
concentration dans un solvant.
- Un mélange de gaz donne toujours une phase.
- Un mélange de liquide peut donner une phase (miscible) ou plusieurs (non miscible).

- Un systéme constitué¢ d’une phase est monophasé, de plusieurs il est polyphasé.

- Une solution est diluée lorsque les solutés sont en tres faibles concentrations.
- Lorsqu’on dissout un solide dans un liquide, on effectue une dissolution. Le mélange obtenu
est appelé une solution.
- La limite de solubilité d’un solide est la masse maximale qui peut étre dissoute dans 1L
d’eau. Si on dépasse cette limite, la solution est dite saturée et le solide ne se dissout plus.
- Les grandeurs extensives d'une solution idéale ou réelle sont calculées a partir des grandeurs
extensives des constituants pris a I'état pur et de grandeurs de mélange qui traduisent la
création d'entropie lors d'une opération de mélange.
On distingue deux grands types de mélanges :
Meélange hétérogéne :
- M¢élange dont on peut distinguer au moins deux constituants a I'eeil nu.
- Un mélange est hétérogéne s’il comporte au moins deux phases.
- On peut donc toujours distinguer au moins deux constituants d’un mélange hétérogene
Exemples :
- DeI’eau et de I’huile.

- Del’eau et du sable.
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- Del’eau et de la terre.
- De I’huile et du sel.
- Des bulles de dioxyde de carbone dans de I’eau.
Meélange homogene :
- M¢élange dont on ne peut pas distinguer les constituants a I'ceil nu.
- Un mélange est homogéne s’il n’est constitu¢ que d’une seule phase.
- On ne peut donc y distinguer qu’un seul constituant qui peut étre un liquide, un solide ou un
gaz.
Exemples :
- L’air est un mélange de dioxygene, de diazote, de vapeur d’eau et d’autres gaz a 1’état
de trace.
- L’eau minérale est un mélange d’eau et de minéraux dissous.
- Une eau pétillante est un mélange d’eau et de dioxyde de carbone dissous.
- Le jus de citron est un mélange d’eau, d’acide citrique, de vitamine C et d’autres
espéces chimiques.
Les solutions
Solutions idéales
Une solution est dite solution idéale si les interactions entre les molécules qui composent
cette solution, toutes espéces confondues, sont toutes identiques. Autrement dit, les molécules
des différentes espéces s‘attirent ou se repoussent entre elles de la méme facon que les
molécules de chaque espéce a I'état pur s'attirent ou se repoussent entre elles.
Les solutions idéales peuvent étre définies pour n'importe quelle phase (gaz, liquide ou
solide).
On appelle solution idéale toute solution régie par la loi de Raoult.
Solutions reéelles
Quand on melange deux entités pures, A et B, on detruit tout ou partie des interactions
originales presentes dans A pur et B pur pour former de nouvelles interactions.
V1. Introduction pour définir les grandeurs molaires partielles
Imaginons que I’on mélange N1 moles d’un constituant A1 et n2 moles d’un constituant
Az de fagon a obtenir un systéme homogene. On s’intéresse ici aux grandeurs extensives

caractérisant ce systéme.
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Commencons par le cas le plus simple de la masse. La masse se conserve au cours du
mélange. On peut donc considérer la masse du systeme comme la somme des masses des
deux constituants purs, tels qu’ils étaient avant le mélange :

m=mi+ma
Si M1 et M2 désignent les deux masses molaires des constituants, la masse m du systeme peut
s’écrire :

m =n1 M1+ n2 M2

La situation se complique pour la plupart des autres grandeurs extensives caractérisant le
systeme.
Exemple:
- Imaginons une fiole contenant 152.95 g d’éthanol soit n1 = 3.325 mol d’alcool de volume
molaire Vim = 58.3016 mL/mol.
Le volume d’alcool dans la fiole est V1 = n1 Vim = 193.85 mL.
- Imaginons une seconde fiole contenant 120.15 g d’eau soit : n2 = 6.675 mol d’eau de volume
molaire Vim = 18.0524 mL/mol.
Le volume d’eau dans la fiole est : V2 = n2 Vom = 120.50 mL.
- La somme des deux volumes est : V1 + V2 =314.35 mL.
- Mélangeons dans une grande fiole graduée les deux liquides :
Le volume du mélange vaut : Vrsel = 305.98 mL # V1 + V2= 314.35 mL.
Le mélange est entrainé une diminution de volume d’environ 2.7 %o.

La situation se complique pour le volume caractérisant le systeme

Grandeur molaire

Soit un systéme thermodynamique constitué de n moles d’un méme composé, on associe a
une grandeur extensive X de ce systeme une grandeur molaire Xm définie par : Xm = X/n
Xm : appelée grandeur molaire, c¢’est une variable ramenée a une mole de composé.

X =n.Xm

Grandeurs molaires

- X peutétre: V, U, H, etc...

On considére le systeéme d’étude constitué par un mélange homogene de plusieurs

constituants (gazeux, liquide, ou solution solide).
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Sa composition est défini par exemple par le nombre de mole nj de chaque constituant j (Avec

j : Nombre de constituants dans le mélange).

Dans le cas géneéral, les fonctions thermodynamiques Z (U, H, S, G, F) peuvent étre
exprimées en fonction de T, V, P et de nj.
Z=f(T,P,ny+ny+-...4n;) siZ=H,S,G

Z=f(T.V,ny+n;+--...4n;) siZ=H,S,F

Considérons une fonction d’état extensive d’un systéme Z, constitué¢ d’un mélange
homogene des constituants 1...... J, en quantités ng,...... nj . La fonction d’état Z dépend aussi

de la température T et la pression P . On a donc :

Z=f(T,Pny+ny+-..+n;) (VL.1)

A température, pression et quantité de matiere variables, les grandeurs extensives obéissent a

la relation suivante :

a-(2)  ars(@)  ae(Z)  anee(Z)
oT Pny..n;j apP Tny..n; anl T.P.njzq ' an] T, P.njj !

BZ)
or P,nl....nj

az = ( ar+ (%) ap+y(Z)  an (VL.2)

j: Nombre de constituant dans le systéeme (mélange)

. oz - -y . . :
Le dernier terme Y;; (5) dn; défini la variation de la fonction d’¢état en fonction de la
J T.P.njzj

composition.

V1.2.1. Définition et calcul des grandeurs molaires partielles
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La grandeur molaire partielle Z_, d’un constituant j dans un mélange représente la
contribution du constituant j a la grandeur totale du mélange Z. Elle est définie par la dérivee

partielle de Z par rapport au nombre de moles n; a tempeérature, pression et composition

— a0z
n] T,P.n#]-

Z_,- : Correspondant a une mole de j dans le mélange.

constantes :

L’équation (V1.2) devient alors :

a7 _
)P,nl_._.n ar + (aP)Tn1 . dP +%;Z;dn; (VL.3)

4z = (G
A température et pression constantes, une grandeur d’état extensive Z est la somme des
grandeurs molaires partielles pondérées par la quantité de matiere. La relation précédente

donne:

T,P.ni#
Or, a température et pression constantes, les grandeurs extensives Z (fonctions d’état,

volume,...) obéissent a la relation d’Euler suivante :

Z(Anl, Anz e An]) = AZ(nl, n, ... n])
Théoréme d’Euler : En dérivant les deux membres 1’équation (V1.5) par rapport a 4, on
obtient, d’apres le théoreme d’Euler, ’expression de la grandeur d’état extensive totale Z en

fonction des grandeurs molaires partielles.

dz a(AZ)
dr =Z= Z(a/m,)

(a/m,) ( oz )
o) ()
04 T,P.Tli¢]' aln] T,P.n,-;t]-

Pniz; J

Cette propriété d’Euler est valable quelle que soit la valeur de 4 # 0,
Ainsi, pour 4 = 1, on obtient :
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87 aZ 0z
Zjn, oan;) P 1 (aam)T' Pnjsy J (alnl)r,P.n#,- ( )
Soit encore :
Z:Z"i Z;=nyZy + - AnZ; (VL.6)

J

Donc, a température et pression constantes, une grandeur d’état extensive est la somme des
grandeurs molaires partielles pondérées par la quantité de matiére.

Les relations (V1.5) ou (V1.6) appellent deux remarques :

a) Les grandeurs molaires partielles Z_] sont différentes des propriétés malaires du corps pur:

Zj+Z; > ZIrp*ELnZ; (VL.7)

Il est important de faire la différence entre la grandeur molaire Z; du corps purs j et la

grandeur molaire partielle Z_] du corps j dans le mélange.

*

N

-: est la grandeur molaire du constituant j pur (j seul).
Z_j : Est la grandeur molaire partielle du constituant j dans le mélange.

b) Les grandeurs molaires des corps purs Z; ne dépendent que de la température et de la
pression, mais les grandeurs molaires partielles Z_] dépendent aussi de la composition :

Z; =Z;(T,P) et Z;=Z;,(T,P,ny,n,, ........0;)) (V1.8)

c) La grandeur extensive Z peut-étre le volume V, I’énergie interne U, I’enthalpie H,
I’entropie S, I’enthalpie de Gibbs G.
Exemple :
Applications aux volumes:
Z=V Zj+V;
On détermine le volume V d’une solution obtenue en mélangeant V1 d’eau (1) et

V d’éthanol (2) a 25 °C.
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Dans ce cas, on peut avoir une contraction du volume total V du mélange: le volume
V sera inférieur a la somme des volumes des liquides purs. Cette contraction provient des

interactions entre les molécules via les liaisons hydrogénes (voir modéle ci-dessous):

V+Vi+V, =nV;+n,V,
Avec,
n,V7: Volume molaire de I’eau pure
n,V5: Volume molaire de 1’éthanol pur.
Dans cet exemple, 1’additivité n’est pas vérifiée.
La loi d’additivité n’est possible que si I’on affecte a chaque constituant j le volume molaire
partiel V; (de j dans le mélange) par définition par :

V= an; + nZV;
(53
anl

(5w

Avec

s
I

T,P.ny

N
I

T,Pnq

V1.3. Relation de Gibbs-Duhem
Revenons a I’expression d’une grandeur extensive quelconque Z dans un systeme

fermé évoluant a température et pression constantes :

Z=3nZ;
D’ou

Cette différentielle est aussi par définition

Jj

En comparant avec les deux expressions précédentes:

j

J Jj
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Nous obtenons donc la relation de Gibbs-Duhem :
> mdz; =0 (VL.9)
j

On obtient une relation semblable en termes de fractions molaires en divisant par le nombre

total de moles :

Z x;dZ; =0 (VL. 10)

J

La relation de Gibbs-Duhem est particuliérement utile dans le cas du mélange binaire
de deux composés 1 et 2. La variation de ’une des grandeurs molaires partielles est alors

directement liée a 1’évolution de la seconde.
Soit par exemple une augmentation du volume molaire partiel dV;. Elle s’accompagne

d’une diminution du volume molaire partiel dV,de la quantité :

av, = — gy,
2 — n2 1
Vo X1
JdV_— Jnldv_— fxldv_
2 — n2 1 — xz 1
V; X2-1

V1.4. Grandeur molaire apparente
La grandeur molaire apparente d’un soluté, notée @, ou et associée a la grandeur Z en
considérant que la mise en solution a affecté les propriétés du soluté mais pas celles du
solvant (solution diluées)

Z = nlfl + nzfz = NyZy 4, + N0,
Pour une solution infiniment diluée, on écrit donc simultanément Z; — Z;, ; pour le solvant
etg, -2, =12,
La notion de grandeur molaire apparente du soluté peut aussi étre utilisée pour caractériser le
comportement d’une solution non diluée, dans laquelle on a donc pour le solvant Z; # Z;, 4
Dans ce cas, I’application de la définition d’une grandeur molaire partielle donne, pour le

soluté :
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=0, +n, (&> (8)

Zy=Zy1+—0,——12,
1 n,
n 1)
Zy = Z:n1+—2¢2——2<¢2+"2(a—2) >
1 27TPnq

L’avantage de cette grandeur réside dans le caractére immédiat de son calcul a partir des
données expérimentales et dans le fait qu’on utilise un seul parameétre pour caractériser le
comportement d’une solution binaire au lieu de deux. L’équation (8) indique que la grandeur

molaire apparente differe de la grandeur molaire partielle, sauf a dilution infinie.

V1.5, Grandeur de mélange (AZ)
Soit un mélange binaire formé de deux constituants (1) et (2) dont les nombres de
moles sont respectivement nz et na.
On a: Z* = nqZ] + nyZ; si I’additivité est vérifiée (cas idéal), mais en réalité, on observe:
Z = nlfl + nzfz
Avec,
Z" : la grandeur du mélange si 1’additivité s’applique ;
Z : la grandeur réelle du mélange.
Définition : la grandeur de mélange est la différence entre la grandeur réelle du mélange et sa

valeur, si I’additivité s’ appliquait, d’ou :

= nlAzl + nzﬁz
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Avec,
AZ : définit la grandeur de mélange.
AZ: la grandeur de constituant (1) pur
AZ, : la grandeur de constituant (2) pur
V1.7. Grandeur molaire de mélange (Zm)
Soit un mélange binaire formé de deux constituants (1) et (2) dont les nombres de
moles sont respectivement nz et na.
Définition: une grandeur molaire de mélange, notée Zn correspond a une mole du mélange:
ni+n2 = 1mole
Onsaitque : Z = nyZ; + nyZ,
Donc, Z —» (nq + ny) moles de mélange.

Par definition : Z; — 1 mole de mélange

, Z
En conséquence, Z,, =
g m - (ng+ny)

Z,, Peut donc étre exprimée en fonction de Z et Z, :
nq — n, —

Zp=—— 7+ —2 7, =124 + %22
™ (mytny) T (g +ny) =1 272

Avec, x; est la fraction molaire du constituant j.
V1.6. Calcul des grandeurs molaires partielles 7]- a partir de la grandeur molaire du
mélange Z,,

Onsaitque: Z = (nq + ny)Z,,

On a donc,
(6_2) =Zny+ng+ny) (62_,,,)
on, ny an, n
Or:
7= () - (%) (22
an, n dxq n an, n
Comme :

(axl) _ ( d ( nq )) _ —_n4 _ X1
anz anz nq + nz) - (n1 + n2)2 (n1 + nz)

n
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Z, = (6_Z) =Zn— (N +n3) <0Zm> a

anz ny axZ ny (nl + nZ)
Alors
0Z,,
Zy=Zpn—x (—>
axl ny
De méme, ona:
_ 9z 9z
Zy=Z2p— x1a—x:l m — X1 6—3:
— az azZ
Z1=Zyn—x; a—xrzn m — X2 a_xr:

V1.7. Equilibre liquide-vapeur d’un mélange binaire :

Une solution liquide contenant deux corps purs A1 et Az est en équilibre avec sa phase vapeur

qui contient également A1 et A2. On suppose la solution idéale.

Si on considere 1’équilibre entre une phase liquide et vapeur parfaites.
Liquide idéal p;yq = pfy;q + RTINX 154

Gaz parfait W ga, = H{ g, + RTINP; 44,

A Iéquilibre : W jiq = Wigaz

ug,iq + RTInX; i = M7 ga, + RTINP; 44,

0 0
In & _ HijligHigaz __ _AGvapo(T)
RT RT

i

Ou Pi c’est la pression de vapeur partielle de i au-dessus de la solution.
xi fraction molaire de en phase liquide.

Sion prend un corps pur = x; = 1
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o (%) - "D

Xi, RT
Donc
_AGvapO(T)
In(P) )=z —— -

P;
= In <—l> = In(P;)
X

i

—=P; loi de Raoult

Cette loi établit la relation entre la pression partielle d’un composé i avec sa fraction molaire

dans la phase liquide i.

VI1.7.1 Equilibre de phase entre deux solutions idéales : Vapeur en équilibre avec une

solution binaire parfaite (1 et 2) :
On va essayer d’établir le diagramme
Diagramme : liquide parfait (let 2) avec la vapeur parfait

Les différents parametres sont : la température, la pression et la composition (La composition
du liquide 1 c’est x1, la composition du liquide 2 c’est x2, la composition du vapeur 1 c’est y1,

la composition du vapeur 2 c’est y?).

Si en trace les courbes P = f(x) et P =f(y) et T = C™ on obtient un diagramme isotherme.
Si en trace les courbes T = f(x) et T =f(y) et P = C® on obtient un diagramme isobare.
Dans la phase liquide en trace P =f(X1, X2) on obtient une courbe d’ébullition.

Dans la phase vapeur en trace P = f(y1, y2) on obtient une courbe de rosée.

Diagramme binaire isotherme :

Pour un mélange binaire 1 et 2 on a la loi de Raoult
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P; =x4P;
P, =x,P;
La pression totale des vapeurs des mélanges est :
P=x:P;+x,P; et x;+x,=1
= P =(1-x,)P; +x,P;

donc P = P; + x,(P; —P;) c’estla courbe d’ébullition

A
P —_ P.FL:I. + Pﬂ
0
P A
Py, 3
P., Lge
Y Y
Xa = 1 K= D
X.=0 M= 1

Figure IV.1 : Loi de Raoult

Diagramme binaire isochore :
P P;
Ona 1 _ g, 1

P = XIPI + szg et X1 + X9 = 1

On reportant ceci dans y1 on obtient :
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P, Py (P—-P;)

O e

P, P,

YZ:?:XZP

P= lei + le)é<

PP _
PP

X2

P, P, (P-Py)

N )

La représentation de ya et y2 est un arc d’hyperbole joignant les points P1 et P2 et croissant

quand on se déplace vers le corps le plus volatile on obtient la courbe de rosée.

— Pression constante t
T i T
A2 :
i
....... - Vapgw
I
T, S
I
' I
T i
!
I
|
BRIt G0
Licuidp ! d’ébullition T;
P -
1 I
A2pur Xa2 YAz Fraction molaire A1 pur

Figure 1V.2 : Equilibre liquide-vapeur
V1.8. Equilibre solide-liquide d’un mélange binaire :

La courbe d’ébullition est remplacée par le solidus et la courbe de rosée par le liquidus. On

distingue deux types :

61

Polycopié des cous : Thermodynamique et Cinétique Chimique (licence 2) Dr S. MADANI



Département de Chimie Faculté des Sciences UFA — Sétif 1

- A1 et Az sont totalement miscibles : a I’état solide le diagramme d’équilibre a la méme

allure que celui de 1’équilibre isobare liquide-vapeur.

Ty Liguide

Tas

Liquidus

Sofide

Al

solidus

I
Ll

alpur Cornposition pur Az

Figure 1V.3 : Equilibre Solide-liquide mélange miscible.

- Aret Az sont totalement immiscibles : a 1’état solide le diagramme d’équilibre délimite 4

régions :

La phase liquide ; le solide A1 et Az coexistant en E (point d’eutectique) en ce point E le
liquide est en équilibre avec un solide de méme composition, et dont la structure
microscopique s’explique par le fait que Az cristallise dans une zone en rejetant A qui
cristallise dans une zone voisine, etc. soit une cristallisation alternée. Pour une composition
différente, les cristaux de E sont plus ou moins dilués dans des cristaux de A1 pur ou de A

pur.
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T(K)
A 'y
= liquide @
- N ®
Y \Z W
L) O Qo
2. y
% A @
Tc ¥ E soli®
solidea19< 94— ao—» ¢ solide A2
0 Xg 17 Xaz
A2pur
Al e :
eutectique A2 + eutectique

Figure 1V.4 : Equilibre Solide-liquide mélange immiscible.
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V. Vitesse des réactions

V. 1. Les types des réactions

a)- Réactions rapides.

- Une réaction chimique est rapide si sa durée est inférieure a la seconde.

- On ne peut pas observer I’évolution de la réaction a I’ceil, elle semble achevée des que les
réactifs entrent en contact.

Exemple le cas de quelques réactions d’oxydo-réduction et des réactions acido-basiques.
b)- Réactions lentes.

- Une réaction est lente si sa durée est de l'ordre de quelques secondes a plusieurs minutes.
- On peut observer I'évolution de la réaction.

Exemple : les réactions d’estérification
V. 2. Définitions de temps:
-Temps zéro to (temps initial): C’est le moment du départ d’une réaction chimique.

-Temps de demi-réaction tuz: C’est le temps nécessaire pour que la moitié d’une réaction

soit complétée.

-Temps infini t- : En générale la détermination de ce temps est théorique, on considére que la

réaction a atteint un temps infini lorsque 99,9 % des réactifs auront été transformés.
V. 3. Définitions des vitesses
V. 3.1 Vitesse : En générale c’est la variation d’une grandeur en fonction du temps.

V. 3.3 Vitesse d’une réaction chimique Vr: est exprimée par le rapport entre la variation de

la concentration et le temps. Soit la réaction chimique suivante :
aA+bB — cC+dD
Ou A et B sont les réactifs et C et D sont les produits.

Et a, b, c et d sont les coefficients steechiométrique. La vitesse de cette réaction s’écrit comme

suit :

Atl - AtZ _ AA

v, = — [ —
r t,—t, At

Avec Ar et Au représentent les concentrations du réactif A a I’instant t2 et t1 respectivement.
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V.3.4 Vitesse de formation et de disparition : on considére une réaction :
aA+bB — cC+dD

La présentation graphique de la variation des concentrations du réactifs A celle du produit C

durant la réaction chimique est suit

A

Aa Produits

A Réactifs
>

n = Temps (s)

Figure 1. Vitesse de formation et de disparition

Vic : vitesse de formation du produit C

AA
fo = E
Vua : vitesse de disparition du réactif A
AA
Vaa =~ 3¢

V.3.4 Vitesse globale

L’expression de la vitesse globale de réaction est la variation de la concentration d’une
substance donnée divisée par son coefficient stoechiométrique dans 1’équation chimique
équilibrée.

Considérons la forme générale de toute réaction chimique:

aA+bB — cC +dD

L’expression de la vitesse générale de réaction est définie par :
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_ 1AA_ 1AB_1AC _1AD
At At At At
V. 3.5 Vitesse de réaction moyenne et instantanée
Il existe deux types de vitesses de réaction. L une est appelée vitesse moyenne de réaction,

tandis que I’autre est appelée vitesse instantanée de réaction, désignée soit par:

La vitesse moyenne de réaction, comme son nom I’indique, est une vitesse moyenne,

obtenue en prenant le changement de concentration sur une période de temps, par exemple:
-0,5M / 10minutes. Il s’agit d’une approximation de la vitesse de réaction dans I’intervalle;
cela ne signifie pas nécessairement que la réaction a cette vitesse spécifique tout au long de

I’intervalle de temps ou méme a tout instant pendant ce temps.

A

Atl

Atz

>

1 t2 Temps (s)

Figure 2. Vitesse de réaction moyenne et instantanee

La vitesse instantanée de réaction : est définie comme le changement de concentration d’un
intervalle de temps infiniment petit, exprimé par I’expression limité ou dérivée. En d’autres

termes, il s’agit de la vitesse a laquelle une réaction se déroule a un moment donné.
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—

—
Tangente

quantité de matiére

temps

Figure 3. La vitesse instantanée de réaction

V. 4. Avancement de la réaction ( la conversion) § :
L'avancement de la réaction est défini selon la relation ci-dessous. Il est représenté par la

lettre grecque &. Son unité est la mole (mol).

£ Noa) ~ N _ Mo ~ N
a b

Il peut s'écrire sous une forme différentielle :

dn, dng
df—T—T etc

Nog) : est la quantité initiale de I’espéce 1
Nn¢y: étant sa quantité dans I'état d'avancement considérée

a, b, ¢, d: les coefficients stoechiométriques.

V. 5. Taux de conversion Le taux de conversion X permet de mesurer la qualité de la

transformation chimique. Il définit la fraction d’un réactif qui a été transformé (consommé).
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X, = Noa) — N(a)
f=—2
No(a)

Noa) Nombre de moles initial de I’espéce A.
Nn() Nombre de moles de A a I’instant t.

V. 6. Loi de vitesse, I'ordre d'une réaction et constante de vitesse pour une réaction
chimique :

Soit la réaction :
aA +bB — ¢cC+dD

Et supposons qu’expérimentalement on ait trouvé que la vitesse de la réaction pouvait se
mettre sous la forme :
1d[A] 1d[B] 1d[C] 1d[D]

= aIB1k
adt bdt cdt ddt klAl“(B]

Ou:

k : est appelée constante de vitesse.

o : est ’ordre partiel par rapport a A

B : est I’ordre partiel par rapport a B

La somme des ordres partiels (a+f) donne I’ordre globale de la réaction n= a+f

Les ordres partiels de réaction ne sont pas nécessairement les coefficients steechiométriques
de I’équation chimique.

L’ordre d’une réaction chimique est généralement une valeur entier positif (0, 1, 2, 3...), ou

fractionnaire (1/2, 1/3, 3/4, ...) ou extrémement compliqué (sans ordre).

V.6.1 Loi de Van’t Hoff
Une réaction suit la loi de Van't Hoff lorsque I'ordre partiel de chacun des réactifs est égal a

son nombre stoechiométrique

Exemple 1 :
Hzg + Cl2 — 2HCI
La vitesse expérimentale de cette réaction est : v = k[H,][Cl;]

On dit que cette réaction obéie a la loi de van’t Hoff car les ordres partiels sont identique aux
coefficients steechiométriques. L ordre partiel par rapport a Hz est égal a 1 L’ordre partiel par

rapport & Cl, est égal a 1 L’ordre global de la réaction égal a la somme des deux ordres
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partiels est 2.

Exemple2:
CH3CHO(g) — CHa(g) + CO(g)

La vitesse expérimentale de cette réaction est: v = k. [CH:CHQ]?

La réaction ne suit pas la loi de van’t Hoff car les ordres partiels sont différents aux
coefficients steechiométriques. Le coefficient stcechiométrique de CH3CHO est égal a 1 et

I’ordre partiel par rapport a CH3CHO égal a 3/2 et I’ordre global est égal a 3/2.

V. 6.2. Ordre et molécularité

Molécularité : ¢’est le nombre d’espéces impliquées dans une réaction élémentaire. C.-a-d. le
nombre d’entités (atomes, molécules, ions...) qui participent a une réaction élémentaire. Pour
simplifier la molécularité représente le nombre de particules réelles qui participe a I’acte
chimique.

Une réaction impliquant une seule entité moléculaire est dite unimoléculaire.

CHsCHO(g) — CHa(g) + CO(Q)

Une réaction impliquant deux entités moléculaires est dite bi-moléculaire.

Ho + I2 — 2HI (molécularité = 2)

Cette réaction,
2NOe + 2H2 —  2H20 + N2
Si elle était élémentaire impliquerait que quatre molécules (les réactifs) se rencontrent en

méme temps pour donner lieu a une réaction

V. 7. Réactions elémentaires et réactions complexes.

Il. 7.1 Les réactions élémentaires

Des réactions sont elémentaires lorsqu'elles s'effectuent sans étapes intermédiaires.
Ex:H+1>— HI

Reégle de VAN’T HOFF
Si les ordres partiels par rapport aux réactifs sont égaux a leurs coefficients steechiométriques

on dit une réaction ¢élémentaire, ce qui n’est généralement pas le cas d’une réaction qui se fait
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en plusieurs étapes.
Soit la réaction : aA +bB — cC +dD

La vitesse de cette réaction est donnée par v = k[A]*[B]#
Si a= a et b= P on dit que cette réaction est €lémentaire, mais I’inverse n’est pas toujours

verifiée.
V. 7.2 Les réactions complexes : Une réaction complexe est composée d’une succession de

réactions élémentaires.

Esemple :

V. 7.3. Facteurs influencant la vitesse d’une réaction

On appelle facteurs cinétiques les différents parameétres qui agissent sur la vitesse d’une
réaction. Parmi les facteurs cinétiques les plus importants on trouve la nature du
solvant, la concentration, la présence de sels ou de catalyseurs dans le milieu, ou

I’éclairement et la température.

Presque toutes les réactions chimiques se produisent plus rapidement lorsqu’on éléve la
température. L’équation d’Arrhenius permet de déterminer 1’énergie d’activation

d’une réaction ou d’un processus.

k=A.exp <_—Ea>
RT
A : un facteur pré-exponentiel;
R : constante des gaz parfaits (8,314 J/mol.K) ;
T : température absolue (en K) et

Ea: énergie d'activation en kJ/mol.

V.7.3.1.L’énergie d’activation est I’énergie qui doit étre apportée au systeme chimique pour
que la réaction ait lieu. Elle est supérieure ou égale a 0 et indépendante de la température.
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Loi d’Arrhénius

Lnk = LnA, — E,

RT Lnk 'T
E
ILnk, = LnA, ——=~
= Lndy— .
Lnk, = LnA, — E,
B RT,

kK, E, (1 1

a

ke R\T m >

Ln

Figure 4. Loi d’Arrhenius
V. 7.3.2 Interprétation des paramétres : Energie d’activation

Coordonnée de réaction : coordonnée monodimensionnelle abstraite qui représente la

progression de la réaction associée a la variation des distances interatomiques

Energie

Etat de transitions

|Ea

Reéactifs

Produits

Cordonnee de réiction
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Figure 5. Interprétation des parametres

Le profil énergétique d’une réaction exothermique est différent a celui d’une réaction

endothermique.

Energie Energie
A Et & Et
/;
, Ea E:
C+D
B | w __w8H Ce
A+B
* Temps * Temps
AH = 0 : Réaction endothermique AH < 0 : Réaction exothermique

Figure 6. Profil énergétique pour une réaction exothermique et une réaction endothermique.

Pour les valeurs Eatrés importante la réaction est dite difficile.

Poor les valeurs Ea petite la réaction est dite facile.

Pour les réactions spontanées Ea trés faible.
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V1. Réactions d’ordre simple

V1.1- Détermination de I’ordre d’une réaction

Différentes méthodes de détermination expérimentale des lois de vitesses quand elles existent

ont été mises au point. Le choix de la méthode expérimentale dépend de deux choses :

+ L’exploitation des résultats expérimentaux : méthode différentielle, méthode
d’intégration, méthode des temps de demi-réaction.

+ Les conditions initiales utilisées : conditions stoechiométriques (détermination de
I’ordre global) ou méthode de dégénérescence de 1’ordre (un réactif en large défaut par

rapport aux autres : détermination de 1’ordre partiel de ce réactif).

Comme on le verra chaque méthode d’exploitation peut étre combinée a l’'une ou [’autre des

conditions initiales.
V1.1.1 Méthode différentielle.
Soit la réaction :
A+ 2B > C

On travaille avec des conditions initiales stcechiométriques (détermination de 1’ordre global).

L’écriture du bilan en moles permet de montrer, qu’a chaque instant, les conditions sont

steechiométriques :
A 2B 2 C
at=0 Co 2Co 0
at Co-X 2(Co-x) X
Donc a chaque instant [B] = 2[A] (les conditions sont steechiométriques) % = [%] = % = %
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On suppose qu’il a été mesuré expérimentalement [A] a différents instants. La courbe
tracée nous permet donc d’obtenir la vitesse de la réaction pour différentes valeurs de t par

tracé des tangentes.

Hypothese : la réaction admet un ordre et donc la vitesse s’écrit
v =k[A]*[B]F

On a alors d’apres les conditions initiales :
v = k.2B. [A]*+B

Afin d’obtenir une relation affine, on applique In a cette équation :

Inv = (a+p).In[A] + B In2 + Ink

On trace [A]=f(t) et par tracé des tangentes en différents points de cette courbe, on obtient des

couples de valeur (v, [A]) pour différents temps. On trace alors In v = f(In [A]).

* Si on obtient une droite alors cette réaction admet un ordre et I’ordre global de
cette réaction est la pente de la droite tracée. L’ordonnée a 1’origine donne une relation entre f§

et k.

Si une deuxiéme expérience permet d’obtenir o ou B alors la loi cinétique sera complétement

déterminée.
* Si on n’obtient pas une droite alors cette réaction n’admet pas d’ordre.

V1.1.2. Méthode d’intégration.

Pour cette méthode, il vaut mieux avoir une idée a priori de la valeur de I’ordre (déterminé au
préalable par une méthode différentielle par exemple) sinon on risque de chercher longtemps.
Dans cette méthode on suppose une valeur précise de 1’ordre de la réaction puis on regarde si

I’hypothese est vérifiée apres calcul.

En général on commence par essayer 1, 2, 0 puis éventuellement des ordres demi-entiers.

On fait une hypotheése sur la valeur de a (0, 1 ou 2), on intégre I’équation différentielle

obtenue :
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—1d[A]
a.dt

= K[A]”

Puis on cherche la représentation de f([A]) en fonction du temps qui est linéaire.

Les conditions initiales de I’étude cinétique sont stoechiométriques, donc a chaque instant les

concentrations en A et B sont égales.

Cas de ’ordre 1.

Hypothese : La loi de vitesse s’écrit

v =K[A]%[B]® aveca+p=1.

Les conditions steechiométriques impliquent alors : v = K[A]

11 faut donc intégrer I’équation différentielle :

—d[A]
dt

= k[A]

Equation a variables séparables

da]

[4] d[ t
Al

Al J

[4]o 0

In[A] = In[A], — kt

[A] = [A]oexp(—kt)

On trace In[A] = f(t) :
* Si on obtient une droite, la réaction admet un ordre 1 par rapport a A et la pente de
la droite est I’opposé de k.

* Si on n’obtient pas de droite, la réaction n’admet pas d’ordre 1.
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In[A]

In[A]=In[A]q -kt

Cas de ’ordre 2.
Hypothese : La loi de vitesse s’écrit v = k [A]>.
11 faut donc intégrer 1’équation différentielle a variables séparables

—d[A]

TR

Equation & variables séparables

da]
[A]d[A] t
W = —kf dt
[Alo 0
R
[A] [Alo

On trace 1/[A] = f(t) :
* Si on obtient une droite, la réaction admet un ordre 2 par rapport a A et la pente de la
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droite est k.

* Si on n’obtient pas de droite, la réaction n’admet pas d’ordre 2.

1/[A]

1/[A] = kt +1/[A]o

Cas de ’ordre 0.

Hypotheése : La loi de vitesse s’écrit v = K.

11 faut donc intégrer 1’équation différentielle :

—d[A]
dt k
—d[A] = kdt
(4] t
J —d[A] = kJ dt
[Alo 0

On trace [A] = f(t) :
* Si on obtient une droite, la réaction admet un ordre 0 par rapport a A et la pente de la
droite est -k.

* Si on n’obtient pas de droite, la réaction n’admet pas d’ordre 0.
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[A]

[A] = -kt + [A]o

t
Remarque : on peut procéder ainsi pour n’importe quel ordre n différent de 1. La relation

linéaire est alors :

1
AT = (- Dkt+ A

Le fait de ne pas avoir formulé la bonne hypothése n’implique pas que la réaction n’admet
pas d’ordre mais seulement que la valeur d’ordre choisie n’est pas la bonne. Cette méthode ne

permet donc pas de montrer qu’une réaction n’admet pas d’ordre.
V1.1.3 Méthode des temps de demi-réaction.

Le temps de demi-réaction est le temps au bout duguel la moitié du réactif initial est

consomme.

Cette méthode ne nécessite pas forcément d’avoir une idée a priori de I’ordre, puisqu’il y a au

maximum deux hypothéses a faire, I’ordre 1 et I’ordre différent de 1.

Casdel’ordrel1 : A > B
Hypothése : La loi de vitesse s’écrit v = Kk [A].
On a démontré précédemment que la résolution de

—d[A]
dt

= k[A] donne : In[A] = In[A], — kt

Pour le temps de demi-réaction ti2 on a donc : [A] = [Ao/2.
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7 k
On étudie donc tu2 pour différentes concentrations initiales en A.
* Si ce temps ne varie pas alors la réaction admet un ordre 1 et on déduit k en divisant In2
par le temps de demi réaction.
* Si ce temps dépend de la concentration initiale en A alors la réaction n’est pas
d’ordre 1.

Remarque : si les données montrent une variation du temps de demi-réaction avec la

concentration initiale, alors ce n’est pas la peine de perdre du temps a faire 1’hypothése

d’ordre 1.

Casdelordrenz1:2A > B

Hypothése : La loi de vitesse s’écrit : v = K[A]" avecn # 1

On peut démontrer que la résolution de _Zd—(gf] = K[A]" donne
1 2(n— 1)kt +
j— = n - p—
[A]"-1 [Al5~!

Pour le temps de demi-réaction ti2 on a donc : [A] = [A]o/2.

2n-1q
— = 2(n — 1)kt

Soit : T

Soit on se doute de la valeur de n et on trace tq,, = f(1/[A]071)

* Si on obtient une droite alors la réaction admet un ordre n et on déduit k a ’aide de la
pente de cette droite.

* Si on n’obtient pas de droite alors la reaction n’est pas d’ordre n.

Soit on n’a aucune idée de la valeur de n. On peut alors écrire :

n-1 _
Int; = (1 —n)in[A], +1In 1 In2k
5 —
1

On trace alors tq/; = f<m)
0
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* Si on obtient une droite alors la réaction admet un ordre n, la pente de la droite est (1-n) et
on déduit k a I’aide de 1’ordonnée a I’origine de cette droite.

* Si on n’obtient pas de droite alors la réaction n’admet pas d’ordre différent de 1.

V1.1.4 Méthode d’isolement ou de dégénérescence de I’ordre.

Cette méthode est aussi appelée méthode d’Ostwald.

Plus qu’une méthode c’est un type de conditions initiales, permet de déterminer les ordres
partiels en la combinant avec les trois méthodes précédentes. On s’arrange dans cette méthode
pour réaliser une expérience au cours de laquelle une seule des concentrations intervenant
dans la loi de vitesse a une variation non négligeable. On met tous les réactifs en exces sauf

un. Soit une réaction quelconque :
Soit une réaction quelconque:aA+bB+cC>.......
Hypothése : cette réaction admet un ordre et sa vitesse s’écrit donc v = K[A]*[B] B [C]Y

On travaille dans des conditions expérimentales pour lesquelles B et C sont en gros exces par
rapport a A. On négligera donc les variations des concentrations de B et C au cours de

I’expérience. En effet :

a
I
o
(=]

!
|
:
2,
(=]

!
2,
—/
2
o
(=]

La loi de vitesse hypothétique s’écrit donc maintenant :
v = k[BJg[CI§[A]* = K'[A]

Ou Kk’ est une constante apparente

On applique alors une des méthodes précédentes (différentielles, d’intégration, des temps de
demi-réaction) a ces conditions expérimentales initiales et on détermine ainsi si ¢’est
possible a et k’.

On pourra ensuite appliquer cette méthode pour déterminer b et k’’, puis ¢ et k>*’, le principe

étant toujours le méme.
V1. 1.5 Méthode des vitesses initiales.

Ceci est une méthode utilisable pour des réactions pas trop rapides.
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Cette méthode permet d’obtenir les ordres partiels initiaux directement. Ces ordres partiels
peuvent étre différents des ordres courant mais cela donne déja une bonne idee.
Hypothése : La réaction A +B - C + D admet un ordre initial. On peut donc écrire :

vo = ko[A]g". [B] §°
anO = lnko + aoln[A]O + Boln[B]o

Expérimentalement on mesure vo pour différentes valeurs de la concentration initiale en A
celle de B étant fixe, puis pour différentes valeurs de la concentration initiale en B celle de A

étant fixe.

On trace Invo = f(In[A]o) pour la premiére série de mesures :

* Si on obtient une droite alors la réaction admet un ordre initial par rapport a A, cet ordre
¢tant la pente de la droite tracée. L ordonnée a 1’origine donne une relation entre I’ordre initial
de B et la constante cinétique.

* Si on n’obtient pas de droite alors la réaction n’admet pas d’ordre initial par rapport a A.

On trace Invo = f(In[BJo) pour la premiére série de mesures :

* Si on obtient une droite alors la réaction admet un ordre initial par rapport & B, cet ordre
étant la pente de la droite tracée. L ordonnée a I’origine donne une relation entre 1’ordre initial
de A et la constante cinétique.

* Si on n’obtient pas de droite alors la réaction n’admet pas d’ordre initial par rapport a B.

Les deux ordonnées a I’origine permettent d’obtenir alors la constante cinétique. La plupart
des réactions admettent un ordre initial, et parmi celles-ci les plus complexes n’admettent pas

d’ordre courant.
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VII1. Réactions complexes
VI1.1 Introduction

La réalisation des réactions composées passe par des mécanismes réactionnels ou les réactions
élémentaires se combinent de maniéres différentes. Dans ce cadre on distingue les types

suivant :

- Les réactions réversibles (équilibré ou opposé) : ¢’est une réaction présentée par deux

fleches dans les deuxsens. A 2 B

- Les réactions paralléles : il existe deux types

1-Les réactions jumeles : se sont des réactions qui ont les mémes réactifs mais donnent des

produits différents.

2- Réactions paralléles compétitives : se sont des réactions qui ont un réactif commun.

A +Be» C

A +E» D

Les réactions conseécutives (successives) : ce sont les réactions composées par une série des

réactions élémentaires.

A +M-> B+C—-E+F->L+H

V1.2 Réactions opposés

Ces réactions correspondent au cas ou une réaction directe et sa réaction inverse se produisent
simultanément. L’existence d’un équilibre chimique est indiscutablement I’indice de réactions

réversibles. On note une constante ki dans le sens direct et k. dans le sens inverse.
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Ky
aA + bB 2 cC + dD
K,
La vitesse globale de la réaction est :
—d[A] -—d[B] d[C] d[D
v= o o o ) = Ky [AJ% [B* — K,[CJo D] (1)

adt bdt cdt ddt

Pour obtenir I’équation cinétique du probléme, il suffira d’exprimer les
concentrations instantanées des produits en fonction des concentrations initiales et du degre
d’avancement de la réaction. Il est important de noter que lorsque 1’équilibre chimique est

atteint, la concentration de tous les produits demeure constante. Donc pour les conditions

simples :

A B 2 C D
at=0 a 0 0
a
at a- a-x X X
X
a I’équilibre a — a — Xeq Xeq Xeq
Xeq
t-» o

dx
V= i@ =K ;(a— x)“1+31 — KZ(X)“Z"'GZ

Quand t -» oo (I'équilibre) V=0 = K;(a — x4)**P1 — K, (x¢q) %2 +P2

oo K (xe)2*P2 [j%2[p)B2 _
Drou 4 = Kaoxg@®1 — (et - K
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V11-2-1- réaction d’ordre 1/1

Elle correspond a la réaction :

A 2 B
at=0 a 0
at a-X X
a I’équilibre a — Xeq Xeq

La vitesse globale de la réaction :
V = Kla - (Kl + Kz)X

Quand t -» oo (I'équilibre) V=10 = Kl(a — xéq) — Koxsq = Kia = (Ky — Ky)xgq

A 1’équilibre, la mesure des concentrations donne :

Ki _ Xq _ [B] _
Ko _a—xéq - [A] =K (4)

Kla—X' [B]
zz—eq:—:K
Xéq []

dx Kia—x4q
V=—=Kja— (K{+—)x
o = Kia— (K4 xen )

V= dx = K;a(1 1
B dt B 13( Xéq X)
dx

1
1-——
(=59

= Kladt = K'dt

V11.2.2 Réaction d’ordre 2
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A B 2 C D
at=0 a 0 0
a
at a- a-X X X
X
a I’équilibre a — a — Xeq Xeq Xeq
Xeq
t-» o0
dx 5 5
V:E: Ki(a—x)° —Kjx
Quand t -» oo (I'équilibre) V=0 = K;(a — x¢q)* — KyXeq®
K1 (a—xgq)?
K, = - Xéqzq
dx K;(a— Xgq)?
V= a = Kl(a - X)Z - KZXZ = Kl(a - X)Z - Tzeqxz

Aprées I’intégration, on obtient :

v dx Kla(Zxéq - a) ( ) aXgq V= K( )b
== ng Xeq — X 27eq — 4 x|,V=K(a—-x)(b—x)

Kia(2xgg—a
Avec:Kz%"q), a=Xs b=

Xsq

axéq

ZXéq—a

Xéq X(a — ZXéq) + axgq
T 2Ka@@-x%) | a(Xeq —X)

t
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V= % = K(Xéq — X)( Weq

dt =%

2Xgq —a
La courbe de vitesse obtenue est une parabole :

q.r—dx
T odt

Figure 1 : La courbe de vitesse

VI11.2.3 Réaction d’ordre 2 opposée a une réaction d’ordre 1

A B 2 C
at=0 a a 0
at a-Xx a-x X
al’équilibre a — Xeq a — Xeq Xeq
t-» 00
dx

\Y =K;(a—x)? — Kyx

T at
Quand t -» oo (I'équilibre) V =0 = K;(a — Xgq)* — KyXeq

_ Ky (a_xéq)2
Xéq
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2
dx Ky (a—xsq)? (a = xeq)
V=g =Ki@-x° - Kx =K (a-%* - Tzeqx =Ki[(@a—-x?* - xéqzq ]

Apres I’intégration, on obtient :

_ X4q Xsq(@% — XgqX) + aXeq

t=
Kq(a? — xZ, a%(Xsq — X)

VI11-3 Réactions paralleles

Les réactions paralleles correspondent au cas ou les produits initiaux réagissent

suivant deux ou plusieurs processus réactionnels indépendants.

VI11.3.1 cas d’une réaction paralléle jumelle
Dans ces réactions paralléles, on distingue deux types de réactions :
a) Reéactions jumelles

Soit la réaction globale suivante :
K1
A+B —->C+D

K2
A+B ->C +D’

On considere deux réactions chimiques dont les ordres partiels sont égaux a 1. On définit un
avancement pour chaque réaction. La difficulté est que A et B appartiennent aux deux
réactions chimiques. On peut commencer par faire deux tableaux de matiere « comme si » les
réactions étaient indépendantes. Pour regrouper les deux, il suffit de remarquer que la réaction

(1) consomme x moles par litre de B et la réaction (2) consomme y moles par litre de B.
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A B K1 C D
at=0 bo 0 0
ao
at bo-X X X
do-X

A B Kz c’ D’
at=0 bo 0 0
do
at ao- bo-x-y y y
X-y

d[A]

—ar = “Ki[Al[B] — K [A][B] = —(K; + K)[A][B]d'ou

LB = (K + Kz) (@9 — X~ y)(bo —x - y)

Il reste a trouver une relation entre x et .
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e . . . L d[C d[c’
Dans le cas de réactions jumelles, on aura une relation simple en écrivant % et L1

dt
d[c a[c’
S = Ku[Al[B] et S = K, [A][B]
En faisant le quotient des deux réactions, on a % = % on sépare les variables d[C] =
2
K1 /
dic]
Ky

En intégrant entre t = 0 et t, on obtient : [C] = < [C]

2

el

_X_K1
[C'] y K>

Le tracé des equations (1) et (2) donne des droites des pentes : Ki+K3 et Ki/K>

Les concentrations de C et C’ sont dans un rapport constant. On dit que ’on a un

contrdle cinétique.

Si ’ordre # 1

On suppose z = x+y

dx

Frie Ki(ag —x—y)™(by —x —y)", m et n ordres partielles
dy _ :
pri K,(ag —x—y)P(by —x —y)%,p et q ordres partielles

d d
@+ o = Ki@o —x=y)"(bo —x = y)" + Kz(ap — x = y)P(bo — x — )

Pour résoudre ces équations, il suffit de calculer : dy
dy+dx
dy Ki(ag—x—y)"(bg —x—y)"

dy +dx  Kq(ap—x—y)™(by — x— y)" + Kz(ao — x — y)P(by — X — y)d

Donc, on determine le rapport des deux constantes de vitesse :

dy Ky

dy + dx (@g —x—y)P(by —x—y)9
Kt Ko Gy =x=y)m(@o —x=y)"
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{mipetniq {m+n=a
ag=by ’ ptq=§8
dy K, _ Ky
dy + dx (ap=x=y)P(bp =x=y)9  K; +K,(ap — x— y)P~«

Kt Ko oy =x =)Mo —x=y)"

dy 1
dy +dx

1 +%(ao —x—y)b-«
1

Supposonsque: f —a =1, %=r, X+y=z=>dz=dx+dy
1

dy 1 dz
— = = dy= -
dz  1+4r(ay—z)k@ 1+r(ay —z)B-«

J‘d _J‘ dz
Y= ] T+ 1@, - 2)p«

D’ou:
_ j‘ dz
Y=11+ r(ap, —z)B—«

Onpose:uz1+r(a0—z)=>du=—rdx:>dX:‘Td“

—du 1 1
y=| — = —=Inu+Cste =y = —=In[1 + r(ay — z)] + Cste
ru r r

1
at=0,y=0 = C(Cste = ;ln(l +rag)
D’ou :

1 1
y = —;ln[l +r(ag—2z)] + ;ln(l + rag)

Détermination de K1 et K> :
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Tangente a I’origine :

dy 1 —r B 1
dz  rr[l+r(ap—2)] 1+r(a,—12)
X =0= pente = ! ; r=2
1+rag K1

ao : concentration initiale

¥2

¥i

%

Figure 2 : La courbe de vitesse des réactions jumelles

Supposons que : m=petn=q

dy Ki(ag —2)"(bg — 2)" _ dy K; 1
dz K (ag—z)m(by—z)"+Ky(@p—2z)P(bg—2z)4 dz K;+K, 1+r

Supposons que : f=2ceta=1,1r=Ki/K>

dz ” 1+r(a—x)
—=K1(a0—z)+K2(b0—Z) =>K1t=ln
Gtn@-x)

dt

V11.3.2 Réactions concurrentes
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Soit les deux réactions compétitives

A B — C
at=0 ao bo 0
at ao-X bo- X1 X1
A E — D
at=0 o €o 0
at ao-X €0- X2 X2

La vitesse par rapport a C s’écrit :

dX1

= = Ki(ap —x)(bo —x4)

La vitesse par rapport a D s’écrit :

dXZ

= = Kz2(ap —x)(ep — x7)

On divise la vitesse de C sur celui de D, on obtient :

dx1 _ Ki(bo—x1)
dxz  Kz(ep—x2)

dX1 _ dXz
Ki(bo—x1) Kz(eg—x2)
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On integre :

bo—x K ep—X
ln( 0-X1) _ _11n( 0—X2)
bo K> €0

Le tracé de Inxi=f(Inx2) c’est une droite de pente K1/K>

d
% =K (@p —x)"(bg — x)™
d
% = K;(ap — x)P(eo — x3)1

d
> = = K;(ag — )"(by — X1)™ + Ky (ap — X)P(eg — X,)1

dx K _n (bop—x1)™
2 _ Xy —x)" p (bo—x)™
dx; Kz (eg—x2)1

1. Premiercas:n=petm=q=1

ﬂ _ Kl(bO_Xl) Xm _ KldXZ
dxz  Kz(ep—x2) (bo—x1)  Kz(ep—x2)

] Xm K1 dXZ ! (b ) " t K11
—_——— | — = — — - — —
bo—x; K, eq—x, n(bg — x,) + cste K, n(ey, — X3)
at=0=x1=0etx=0
K4 K4
= —Inb, + cste = ——Iney; = cste = Inby; — —1Ine,
K: K>

K
—In(by — x¢) + Inb, — K—llneo = —K—11n(e0 —X3)
2 2

K1 K1 bo — X1 K1 €0 — X2
In(bg — x4) — Inb, + K—Zlneo = K—Zln(eo -Xy) = [lnb—0 = K—Zlne—0

2. Deuxiéme cas : n=p et m=q= 2

ﬂ _ K1(b0—X1)2 dX1 _ K1dX2 1 + Cste — K1

dx;  Kz(ep—xz)? (bo—x1)%2  Kz(ep—xz)? (bo—x1) K2(eo—x2)
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at=0=x1=0etx=0

1o est Cst K _1
_ — — _ o
bo Ste = Kyeq Ste K,e, bo
1 1 _ K4 1 1
(bo —x; by B K; "eg — X, eo)

V1.4 Les réactions consécutives (successives)

La réaction globale résulte d’un ensemble de réactions au cours desquelles les réactifs

fournissent des produits

Intermédiaires qui se décomposent eux-mémes en d’autres réactifs.

Exemple : filiation radioactive (désintégration (=1 = _% ) 233U 239Np — 239Pu
VI11.4.1 Calcul général

On considére les réactions successives

A K1 B K2 C
at=0 0 0
ao
at X-y X
ao-X

La vitesse de disparition de A

L’intégration de cette équation donne :
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[A] = [A]pe "1

Pour B il y a disparition et formation la vitesse dans ce cas est :

d[B]

T = K1[A] - Kz[B]

On remplace la concentration de A par sa formule :

d|B
% = K;[A]pe X1t — K;[B]
d|B
% + K3 [B] = K [A]pe X1t

C’est une équation différentielle du premier degré de type : y’+y =C.
On pose [B]=U.H

d[B]
- y' = (U.H) = U'H + UH’
Donc I’équation précédente devient :

U'H + UH’ + K,U.H = K [A]pe K1t
U'H + U(H' + K,H) = K,[A]pe K1t
La comparaison les nombres de cette égalité on trouve :

H +KH=0..........(1)
U'H = Kq[A]ge K1t ..o e . (2)

La résolution de 1’équation (1) donne :

dH]

e o
d[H d[H
%+K2[H] = 0 donc %=—szt

Et aprés intégration on obtient

In[H] = —K,t donc [H] = e X2t
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Et a partir de 1’équation (2) on obtient

_ Kq[AJge K1t Kq[A]ge K1t

U’ i —or— = Kq[A]pe( K0t

L’intégration de cette équation donne :

KI[A]Oe(Kz_Kﬂt
U=
(Kz — Kjy)

+ Cste

Au départ on a mis B = U.H en remplacant U et H par ces valeurs on obtient :

KI[A]oe(KZ_Kl)t

S (T 3

+ Cste

K [A]pe2 KDt

B=C"0ex0

+ Cste)e Kzt

Pour trouver la constante de cette formule on pose les conditions initiales

K1[A]o
(K2-K1)

A t=0 [B]o = 0 qui implique que Cste =

Donc la concentration de B est égale :

K1[Alg

Kqt -Kst
(K2—-Kjy) (e te )

B = (

La vitesse de formation de C est :

d[c]
o - K2 [B]

En séparant les variables on obtient :
d[C] = K, [B]dt

On remplace B par sa formule :

KylAlo (e®zKn)t 1 oKzt )y

d[C] =K; (m

On integre :
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fd Kz( [Al](l)J( (Kz-Kpt  e=Kz2t)qg

Al
fd Kz( K[ I](l)f (Kz— K1)tdt+K2(( Kl)f e Kat ¢

On appliquant les conditions initiales & t=0 on trouve :

_ K1 -Kqt i—zt - (— — —
[C]—[Kz<m[_1(_1el< +KZeK )l (Kz—K1)(Kz K1)

Cette formule est simplifiée :

Kle_KZt — Kze_Klt
(K2 —Ky)

[C] = [Alo(1 + )

Cette valeur on peut la trouver en appliquant la loi de conservation de masse.

On remplace la concentration de A et celle de B par ces formules :

Kle_KZt — Kze_Klt
(K2 —Kjy)

[C] = [Alo(1 +

Kq[A (eKlt + e Kat )

(€] = [Alo - [Alpe™ 1t — (252

Kle_KZt — Kze_Klt
(K2 —Ky)

[C] = [A]lo(1 +

C’est une méthode plus simple que I’intégration
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Ak | c
I'nl — ——
B4R
PN
‘\%
__i \'\-.___x 'I ‘-x B
o ‘H?‘“x,_
. 4 b
t max tinflex
Figure 3 : La courbe de vitesse d’une réaction concurrente
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VI1II. Théorie de I’acte élémentaire

VI111.1.Cadre du modeéle et hypothéses

Le modeéle en question ne se focalise que sur les réactions bimoléculaires en phase gazeuse, a
I’image de la réaction de décomposition de 1’iodure d’hydrogéne HI(g), étudiée historiquement
par Max TRAUTZ et William C. M. LEWIS,

2 Hlg) — Hz@g) + l2(9) (1)

Dans le cadre du modele, on considérera I’acte élémentaire générique mettant en jeu deux

réactifs gazeux A et B(g) formant un produit gazeux P(g)
A + B — P (2

selon de loi de vitesse v = k [A][B] d’apres la loi de VAN’T HOFF.

Pour que la réaction ait lieu, deux conditions doivent étre remplies, a savoir

* une nécessaire rencontre par collision entre les especes A et Bg);

* une énergie cinétique suffisante des especes A) et B(g) pour que le choc soit considéré

comme efficace et qu’il puisse aboutir a la formation de P(g).

VI11.1.1 Hypotheéses de la théorie des collisions.
* Les entités chimiques sont modélisées par des sphéres rigides, c¢’est-a-dire des sphéres
dures impeénétrables, de sorte que leur distance minimale d’approche vérifié

_dy+dg

d 2

avec di la diametre de la sphere i.
+ La réaction ne peut avoir que si les sphéres sont au contact ’une de 1’autre ;
* L’efficacité de la collision ne dépend pas de la vitesse individuelle de chaque entité mais

uniquement de la vitesse relative moyenne de 1’ensemble des couples entrant en collision

VI11.2. Survol de la mise en place de la théorie des collisions
Dans I’objectif de déterminer le nombre de collisions efficaces par unité de temps et de
volume, on se propose dans un premier temps d’estimer la fréquence des collisions en phase

gaz sans prendre en compte le critére énergétique.

VI111.2.1 Détermination de la fréquence des collisions
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Pour un gaz composé d’entités A() et B(g), il ne peut y avoir de choc entre A et B que si B (ou

respectivement A) se trouve dans le cylindre de collision de A (ou respectivement B) défini

. . .. N da+d .
par la section efficace de collision oas =nd? ol d = % (figure 1)

Figure 1 — lllustration de la section efficace de collision 6as entre deux entités A et B

En prenant en compte la vitesse relative moyenne V de déplacement des couples A/B ainsi
que leurs densités volumiques respectives Na et Ng, la densité de collision par unité de temps

et par unité de volume, notée Zag, Vérifié

ZAB = GiB' ‘7 NA' NB

‘7 — 8mkT
BaB
Uap = mmf_‘xf la masse réduite du systéeme A/B, si bien que la densité de collision devient
A B

8mkT

ZAB = NA' NB' 0'12;3.
Hap

A ce stade, la densité de collision prend en compte toute collision, qu’elle soit suffisamment

énergétique ou non pour aboutir a la formation des produits.

VI11.2.3. Prise en compte de la condition énergétique
Seules les collisions dont I’énergie cinétique relative est supérieure a une énergie seuil
microscopique Eseuil correspondent a des collisions efficaces. En conséquence, la densité de

collision efficace Zag, et découle de la densité de collision Zas déterminée précédemment via

—Eett
Zpgessr = Lag- eXp( R';‘ >

ou la pondération par le facteur de BOLTZMANN permet de ne prendre en compte que les

chocs d’énergie cinétique supérieure a 1’énergie seuil Eseuil. Aussi, en supposant que 1’énergie
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seuil microscopique Eseuil peut étre corrélée a 1’énergie molaire d’activation via Ea = NA.Eseuil,
il vient

8mwkT

2 _Ea
ZAB,eff = NA- NB' OAB- E exp ( RT >

Soit encore, en se ramenant a des concentrations molaires en A et B et en divisant par V4 de

sorte a pouvoir définir une vitesse volumique de réaction v, il vient

ZAB 2 8mwkT

HaB

exp (o) INal. INg]

On en déduit donc 1’expression de la constante de vitesse kin. con. dans le cadre de la théorie

des collisions

8mkT ~E
k = N,.06%. [—.ex (—")
th.coll A-OaB- |7, - €XP\ 37

VI11.2.4. Corrélation avec la loi ’ARRHENIUS
La constante de vitesse kin. coii. dans le cadre de théorie des collisions est en accord avec la loi

phénoménologique d’ARRHENIUS, conformément a
_Ea
kh.con = A¢n,cou- €XPp (ﬁ)
En posant

8wkT

HaB

A¢ncott = V4. 0.

Par le biais du modeéle des collisions, on valide par ailleurs une interprétation plus fine des
parametres énergie molaire d’activation Ea et facteur de fréquence A. On dispose donc d’une
expression théorique de la constante de vitesse Kin.coll que 1’on peut confronter aux données
expérimentales, moyennant la connaissance des diameétres moléculaires issue de mesures de

diffusion ou de viscosité.
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VI111.3. Confrontations expérimentales et faiblesses de la théorie des collisions

VI11.3.1. Accord avec les résultats expérimentaux.

En plus de présenter une expression en accord I’expression de la loi d’ARRHENIUS,
I’expression du facteur de fréquence Atn. coll permet d’appréhender la dépendance en
température en T2 observée expérimentalement pour un grand nombre de réactions en phase
gazeuse.

En appliquant I’expression du facteur de fréquence a la réaction historique modele (1),
William C. M. LEWIS a trouvé A, con = 3, 5.10" L*-mol™* st & T = 556 K pour une valeur
expérimentale Aexp = 3, 52.10" L1 mol~1.s7%. Cet excellent accord avec 1’expérience ne doit
cependant

pas masquer de grands écarts constatés a la suite de 1’application de la théorie des collisions a

d’autres réactions.

VI11.3.2. Ecart au modéle et introduction du facteur stérique P
La confrontation de résultats expérimentaux au modele des collisions pour quelques réactions

est donnée dans le Tableau 1

Reéaction Aexp Ath. coll. P = Aexp/ A, coll.
2HI — H> + b, 3,52-1007 3,5-1077 1,01
2NOCl — 2C1+2NO 9,4-10° 5,9-101° 0,16

2C1I0 — Clh + O, 6,3-107 2,5-1019 2,3.103

H, + CoHy — CyHg 1,24-10°  7,3-101 1,7-10°°

Br, + K — KBr + Br 1012 2,1-10"" 4,8

Table 1 — Confrontation des résultats expérimentaux et de la prédiction du facteur de
fréquence A dans le cadre de la théorie des collisions. Données issues de P. ATKINS, J. DE
PAULA, Chimie physique, 2013, 4éme édition, De Boeck

Dans certains cas, des écarts importants — parfois de plusieurs ordres de grandeur — entre
modele et expérience apparaissent, traduisant le fait que seule une part des collisions prédite
par le modele n’est en pratique efficace. De fait, le seul critére énergétique ne peut étre a
I’origine de cet écart puisque déja intégré au modele. En revanche, en modélisant les entités

par des spheéres dures, il n’était pas envisageable de prendre en compte 1’orientation relative
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des entités impliquées dans la collision. Ce critere est donc intégrer artificiellement au modele

via I’introduction d’un facteur stérique P défini par

p= Aexp
A¢hcoll

Si bien que

8mkT (—Ea)
.exp | —
Map P\RT

Kihcot = P. IV 4.0,5

On introduit parfois aussi la section efficace de réaction ¢* définie par 6* = P.6as.

Si le facteur P <1 permet bien de rendre compte des faiblesses du modele et notamment des
contraintes géométriques, il a aussi été introduit comme parameétre permettant d’expliquer les
écarts avec le modele dans le cadre des réactions en solution, ou les collisions avec le solvant
sont ¢galement a prendre en compte. Quoi qu’il en soit, avec I’introduction du facteur
stérique P, la théorie des collisions perd de sa force puisque P ne peut étre estimeé par un

modéle.

En plus de présenter des faiblesses certaines, la théorie des collisions échoue dans certains cas
a déecrire une réalité expérimentale, comme dans le cas de la réaction entre le dibrome Bry(g) et

le potassium K selon

Brag) + K(g) = KBr(g) + Br(g) 3)

pour laquelle P =4, 8. Cette observation contredit complétement 1’introduction du facteur

stérique P qui devrait étre inférieur a 1 et invite a développer un autre modéle.

VI111.3.3. Au-dela de la théorie des collisions

Au-dela du désaccord entre modele et résultats expérimentaux, 1’application de la théorie des
collisions a un exemple aussi fondamental qu’une réaction équilibrée ouvre la voie a
I’introduction de parameétres thermodynamiques dans les modeles cinétiques.

Considérons la réaction equilibrée de constantes de vitesse directe et inverse, ky et k-1, et de

constante d’équilibre K
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K,
Azg) + By = 2ABy, (4)
-1

A I’équilibre chimique, v1 = v-1 si bien que

kO

_ kq _ P 14, ex (_Ea,l_Ea,—1>
k., P_ A, P

En supposant le modele des collisions valable.

Or,
10 — AGY AH® A, S°
= exp RT = exp RT exp RT

et, en premiere approximation, Ea1 — Ea-1 = ArU’= ArH° puisque 1’énergie interne intégre

toutes les formes d’énergie potentielle

Si bien que

P 144 (_ Ars")
P_1A_4 exp RT
Aussi, le facteur de collision refermerait une composante entropique, non prise en compte

dans le cadre de la théorie des collisions mais qui sera intégré une vingtaine d’années plus

tard dans la théorie de 1’état de transition.

VI11.4. Au ceeur de la théorie de I’état de transition

Avec I’échec de la théorie des collisions, une vision plus fie de la réaction chimique, abordée
désormais en termes de rupture et de formation de liaisons chimiques, s’impose peu a peu. Le
développement de modeles de la liaison chimique permet ainsi d’aborder la réaction chimique
énergétiquement a travers des surfaces d’énergie potentielle, sur lesquelles s’appuie d’ailleurs
la théorie de 1’état de transition.

VI1I1.4.1 Aux origines de la théorie de I’état de transition

A. Surface d’énergie potentielle, état de transition et complexe activé

Une surface d’énergie potentielle, comme mode de représentation de 1’énergie potentielle des
édifies moléculaires en fonction de leur géométrie, permet de suivre le cours d’une réaction
chimique.

Un exemple de surface d’énergie potentielle est donné en figure 2 pour la réaction chimique

H, +D - HD+H (5)
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Pour la surface d’énergie potentielle, la paramétrisation retenue suppose un alignement des
atomes
H1, H2 et D, comme suit

H,.4%H  H. %0 D (6)

de sorte que seules les distances dnn et dup soient a prendre en compte

v le-10 Ep (eV)
-3.500

Ep(dhr, drp)
-3.625
-3.750
—-3.875
—4.000

—4.125

—4.250

—4.375

—4.500

—4.625

0.6 08 1.0 1.2 1.4
dyp (M) le-10
~ dHD

Figure 2 — Surface d’énergie potentielle de la réaction H2 + D — HD + H en fonction des
paramétres dup et dun. (A gauche) Représentation tridimensionnelle schématique. Figure
congue par Valéry PREVOST. (A droite) Représentation bidimensionnelle avec 1’énergie

potentielle avec une troncature pour Ep > -3, 5 eV.

L’évolution des réactifs en produits peut ainsi étre décrite par une trajectoire sur la surface
d’énergie potentielle : on parle alors de chemin réactionnel. Une infinité de chemins
réactionnels peut étre envisagé en fonction de 1’énergie cinétique initiale du systéme. Pour
autant, un intérét tout particulier est porté au chemin réactionnel d’énergie minimale, passant
par le « col », pour lequel la barriere d’énergie potentielle a franchir entre les réactifs et les
produits est la plus faible. Ce chemin d’énergie minimale définit une abscisse curviligne a
partir de laquelle le passage des réactifs aux produits peut étre représenté graphiquement. Le
profil réactionnel résultant traduit ainsi 1’évolution de 1’énergie potentielle le long de

I’abscisse curviligne, appelée coordonnée de réaction. (Figure 3)
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Ep

ET#

» C.I.

C.I‘.E-ﬁ

Figure 3. Profil réactionnel de la réaction H, + D — HD + H en fonction de la coordonnée de

réaction.

En plus des réactifs et des produits, le profil réactionnel — tout comme la surface d’énergie
potentielle — comporte un point singulier appelé état de transition et noté ET#, ou le symbole

lui est toujours associé.

B.Etat de transition et complexe activé.

On appelle état de transition le point singulier extremum d’énergie — ou la portion d’énergie
potentielle extrémale équivalente — le long du chemin réactionnel d’énergie minimale menant
des réactifs aux produits. A 1’état de transition, en tant que point selle d’ordre 1 associé &

un équilibre instable, le systeme évolue équiprobablement vers les réactifs ou les produits.
On appelle complexe activé la structure des entités chimiques correspondant a la surface

d’énergie potentielle de I’état de transition.

VI111.4.2. Hypothéses de la théorie de I’état de transition.

* Hypotheése de quasi-équilibre entre complexe active et réactifs. On suppose que les réactifs
et le complexe activé sont en pré-équilibre rapide ;

* Hypothese de non-retour. On suppose que toute entité moléculaire arrivée a 1’état de
transition poursuit le chemin réactionnel sans retour en arriere ;

* Hypothese d’équiprobabilité a [’état de transition. Toute entité moléculaire a 1’état de
transition présente une équiprobabilité d’évoluer vers les réactifs ou vers les produits ;

* Hypothese de séparation des mouvements. Un mouvement spécifique, mis en jeu au moment
du passage de 1’¢état de transition et responsable de la réaction, peut étre traité séparément
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des autres mouvements moléculaires;
* Hypothése du traitement en mécanique classique. La description de la réaction chimique fait
appel au modele de la mécanique classique, si bien que les effets quantiques sont ignorés.

V111.4.3. Survol de la mise en place de la théorie de I’état de transition

On considere une réaction bimoléculaire entre deux especes A et B dans une phase commune

@, non nécessairement gazeuse, qui peuvent évoluer vers un produit P selon 1’acte élémentaire
A+B kP (7)

D’aprées la loi de VAN’T HOFTF, la vitesse de la réaction vérifiee

v="U=k[a][B] (®

On cherche a déterminer I’expression de la constante de vitesse k dans le cadre de la théorie

de I’état de transition, en prenant en compte les différentes hypotheéses du modele.
VI11..5. Activation photochimique
VI11..5.1. Réactions photochimiques

Réaction déclenchés ou accélérer par la lumiére

photon

Exemple : H, +Cl, —— 2HCI

v Dans le domaine spectral du visible et de 1’ultraviolet, I’énergie d’un photon est de
I’ordre de grandeur de I’énergie d’activation des réactions.
v" L’absorption du photon par une molécule peut donc fournir 1’énergie d’activation

d’une réaction et I’accélérer
Dissociation photochimique ou pyrolyse
Formation de radicaux libres

Exemple :

photon o

photon ° °
CH3—O—CH3 —)CHg—O +CH3

Les radicaux libres sont tres réactifs.

Exemple réaction photosynthése.
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IX. Catalyse hétérogéne

IX.1 Adsorption

Les applications diverses et variées de la catalyse hétérogéne constituent une des bases
de notre société technologique. Ce domaine pluridisciplinaire nécessite a la fois des
connaissances sur les catalyseurs (solides, liquide et gaz), allant de leur préparation a leur
caractérisation et sur les réactions : cinétique et mécanismes et leur mise en ceuvre. Le pot
catalytique est probablement I'exemple le plus connu de la catalyse, mais ce domaine de la
chimie possede des retombées quotidiennement pour le grand public. Un trés grand nombre
de procédés chimiques comporte au moins une étape utilisant la catalyse que ce soit dans le

domaine des fibres synthétiques, les médicaments, les additifs alimentaires.
IX.2. Adsorption
IX.2.1Adsorption physique

L’adsorption physique ou physisorption met en jeu de trés faibles interactions entre entités
moléculaires comme les forces d’attraction de Van der Waals et des forces dues aux
interactions électrostatiques de polarisation, elle est réversible et peu spécifique, L’adsorption

physiques est rapide et généralement limitée par les phénomenes de diffusion.
1X.2.2. Adsorption chimique

Dite chimisorption, est un phénomene irréversible di a une liaison chimique forte de type
covalente entre les atomes superficiels du solide et les molécules adsorbées. Ce type
d'adsorption met en jeu des énergies d'attractions élevées, qui conduisent a des chaleurs

d'adsorption élevées.
IX.3 Définition de catalyseur

En chimie, un catalyseur est une substance solide, liquide ou gaz qui augmente ou diminue la
vitesse d'une réaction chimique sans apparaitre dans les produits finaux (Il participe a la
réaction mais est régenéré a la fin de la réaction). Il ne fait par conséquent partie ni des

réactifs ni des produits dans I'équation
IX.3.1 Catalyse homogéne : Le catalyseur et les réactifs se retrouvent dans la méme phase.

Exemple : La dismutation de I’eau oxygénées H20, Les deux couples redox sont : H202/ H20
et O2/H20:
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La décomposition est lente d’équation :
ZHzoz(l) - ZHzo(l) + OZ(g)
On utilise donc un catalyseur tel que I’ion Fe*?(Couple Fe*3/Fe*?)

1X.3.2 Catalyse hétérogéne : Le catalyseur ne se trouve pas dans la méme phase que les
réactifs. Il est généralement solide, le milieu réactionnel gaz ou liquide et la réaction

catalytique se produit sur la surface du solide.
Exemple : Oxydation ménagée de 1’éthanol en présence de cuivre métallique en éthanal et
eau :
Cu
2CH3 — CH, — OH () + Oy — 2CH3CHOQy + 2H,0(,
IX.4 Caractéristiques des catalyseurs
Les propriétés les plus importants en catalyse sont: I’activité catalytique, sélectivité et
stabilité.
e L’activité catalytique
L'activité catalytique est mesurée par le taux de transformation des réactifs en produits de
réaction par unité de temps. La notion d’activité nous renseigne sur 1’obtention d’une vitesse
de la réaction. Ainsi une grande activité se traduit par une vitesse de la réaction élevée. Un
catalyseur tres actif nécessite un réacteur de faible volume et la mise en ceuvre de faible
quantité de catalyseur et les conditions opératoires peu séveres.
Ostwald permet d’exprimer ’activité catalytique par la relation :

A_K
T C

Avec :

A : Activité catalytique ; K : constante de vitesse ; C : la concentration du catalyseur.

Elle s’exprime aussi par la relation :

Ou:
Vc et V sont respectivement la vitesse des réactions catalysée et non catalysée et

R, la constante des gaz parfaits.
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L'activité catalytique exprime aussi lI'activité en fonction du rendement pratique par la relation

suivant:

A R 100
= — %
Q

R : rendement pratique du produit final. Q : quantité de catalyseur utilisé.

Pour évaluer ’activité d’un catalyseur solide (catalyse hétérogéne), on peut soit faire appel a
la mesure du rendement soit a la mesure de constantes physiques (conductivité électrique,
travail d’extraction électronique, la plus utilisée est celle du microscope a émission de

champ).
e Lasélectivité

La sélectivité: mesurée par la proportion d’un produit donné par rapport a I’ensemble des
produits de réaction, ou une bonne sélectivité permet d’obtenir de bon rendement en produits
désirés au détriment des produits indésirables. Un catalyseur sélectif va faciliter la production

du produit désiré comparer aux produits secondaires.

Sélectivité Sp (%) : fraction du réactif A converti en produit voulu P Exemples :

» Réactions paralléles :

ey P === Produit désiré

A > P,
Produits secondaires
ey P2
np
S, = (Vp) _ nPVA
P M (nA 0 nA)VP
Vy ’

Ou : Vi est coefficient steechiométrique.

e Stabilité:
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mesure du taux de désactivation, temps de vie chimique, thermique, mécanique, ou la stabilité
nous renseigne sur 1’obtention des propriétés du catalyseur en fonction du temps dans des

conditions de mise en service et en régeneration.
IV.5 Classification des catalyseurs

La premiére classification des catalyseurs a été proposée par Roginski qui divise les solides
actifs en deux grandes catégories:

IV.5.1 les conducteurs du courant électrique

Métaux, semi-conducteurs qui sont actifs dans les réactions d’oxydoréduction. Leur action
catalytique peut étre liée a un role de réservoir d’électrons qu’ils peuvent fournir ou retirer
aux réactifs.

1VV.5.2 les isolants

Qui catalysent des réactions généralement attribuables aux acides ou aux bases en catalyse
homogene : isomérisation, déshydratation, craquage, etc. L’action catalytique est reliée aux
propriétés acido-basiques de leur surface.

Il existe d'autres classement comme ;
Q) Le classement selon le type de réaction activée :

Catalyse acido-basique, catalyse d'oxydo-réduction, catalyse par transfert de phase, catalyse

nucléophile et catalyse spécifique....ect.

(i) Un classement qui consiste a grouper les catalyseurs par famille des solides

ayant des propriétés physico-chimiques communes :
Métaux, oxydes de métaux de transition, sulfures, solides acides ou basiques.
V.6 Mécanismes élémentaires en catalyse hétérogene

BALANDIN considére que dans une réaction catalytique hétérogéne il y a six étapes
consécutives, il admet que les processus élémentaires sont indispensables au déroulement de

la réaction (Figure 1).

1. Diffusion des réactifs vers la surface du catalyseur.

2. L’orientation des molécules régissantes dans le « champ » de la surface du catalyseur.
3. L’adsorption chimique d’un ou plusieurs réactifs a la surface du catalyseur.

4. La réaction chimique entre les molécules adsorbées.
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5. La désorption des produits de la réaction.

6. La diffusion des produits formés loin de la surface du catalyseur.

Reactids pazeus Froduits gaesux

. earagile e

v | usion ces réactifs diffusion des produies | <

ware o catalyaaiv hars du carilyaadr
Reactifs proches Froduils praches
du sl ackd i it ackd

% il

E‘\d:nmﬂnn des reactils desarpilan des procwins /d

3 B I'trar sdsorbd
RANCHES MNOTIH e ———— Prodults adaibis

Figure. 1: Schéma du mécanisme réactionnel.

IVV.7 Cinétique chimique en catalyse hétérogene

La cinétique chimique consiste a étudier 1’évolution temporelle des réactions chimiques. Une
réaction chimique évolue suivant une disparition des réactifs et I’apparition des produits en
fonction du temps. Il est bien connu que pour accélérer la vitesse d’une réaction chimique, il
faut : augmenter la concentration initiale des réactifs, accroitre 1’énergie cinétique des
molécules en élevant la température et 1’utilisation d’un catalyseur qui a pour role d’abaisser
I’énergie d’activation.

1V.8 Influence de la Température

Une réaction chimique ait lieu suite a des collisions efficaces entre les réactifs. Sa vitesse est
proportionnelle a la fréquence de ces collisions. Le mot efficace est utilisé ici pour signifier

que ce n’est pas n’importe quel choc qui donne lieu a une réaction chimique. En effet, les

réactifs doivent présenter une énergie suffisante et une orientation favorable. La théorie
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cinétique des gaz permet de calculer le nombre de collisions entre les molécules A et B par

unité de temps, soit :

ny N 2
Zip=—.—.2m.(ry +1rp)°.v
A,B V'V (ra B) 'A.B

Avec, vap est la vitesse relative, car les deux réactifs sont en mouvement 1’un par rapport a

I’autre. Cette vitesse est liée a la température via la relation :

VaB =

)
ﬁ
5 | =

ZA,B = 2. (I‘A + I‘B)Z.

La vitesse (v) de réaction chimique peu se déduire a partir :

8KT

TUAR

(AIB] exp (J)

terme de Boltzmann

VA,B = ZA,B = 2. (I‘A + I‘B)Z.

Ce terme de Boltzmann exprime la probabilité de trouver une collision qui mobilisera une
énergie suffisante (> Ec des réactifs) pour que cette collision donne lieu a une réaction
chimique. Ea est I’énergie d’activation (J/mol), c’est 1’énergie cinétique minimale requise
pour qu’une collision aboutisse a une réaction chimique. La constante des gaz parfaits, R vaut
: R = Naxks. Avec Na = 6.023x10% mol* est le nombre Avogadro et ks = 1.23x1023 J K!
est la constante de Boltzmann. Ainsi, le terme de Boltzmann peut étre exprimé en fonction de

ks.T ou bien en RT (exprimé en moles)
e Explication du terme de Boltzmann

Les deux réactifs (molécules, atomes ou ions) possédent une énergie cinétique Ea+Eg. La
réaction chimique aura lieu (formation du produit) si et seulement si Ea+Eg > Ea. Ainsi, le
nombre de particules des réactifs ayant une énergie supérieure ou égale a 1’énergie

d’activation est donné par la probabilité de Boltzmann.
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~ ) EOZ exp (1_2_5) dE

B fooo exp (E—g) dE

Le numérateur exprime les états énergétiques ayant une énergie au moins égale a I’énergie
d’activation (Ea). Le dénominateur représente le nombre d’états (chaque état est associé a son
énergie) du systéme qui sont susceptibles d’étre occupés par les particules de réactifs.

Commengons par évaluer I’intégrale du dénominateur :

" exp (ZE) dE = —rT] 1i £ —E=0
fo ex”(ﬁ) - [ElTooex”(ﬁ)_ex”( RT )]

= —RT[0 — 1] = RT

Calculons désormais la probabilité P :

e 2 e ) o ()
RT ), “P\RT)" = Rr [e2%6%*P\RT) P\ RT

= - [O —exp (_—Ea)] = P =exp <_Ea)
RT RT
Il vient, la probabilité pour que les réactifs disposent d’une énergie au moins égale a Ea
diminue exponentiellement quand cette énergie d’activation augmente. D’un autre coté, cette
probabilité croit rapidement avec I’¢lévation de la température, ce qui est logique car plus T
augmente 1’agitation thermique (RT) des molécules augmente = 1’augmentation de nombre

de chocs entre les réactifs = la probabilité qu’un choc soit efficace est élevée.

A titre informatif, I’équation (densité de probabilité) de Maxwell-Boltzmann donne la
distribution des énergies des particules (molécules, atomes ou ions) pour une température

donnée, soit :

p(E) =2n (nleT>2/3 E2. exp (l;_]'zl‘)

La surface (est donc la probabilité) sous cette courbe augmente avec 1’¢lévation de la

température. On retrouve ainsi les conclusions précédentes.

v = k(T). [N,]. [Ng]

Avec K(T) est une constante de vitesse,

114
Polycopié des cous : Thermodynamique et Cinétique Chimique (licence 2) Dr S. MADANI



Département de Chimie Faculté des Sciences UFA — Sétif 1

8KT

—E
_ 2 _a
k(T) = 2m. (ry + 1rp)~. —— exp ( RT )

On retrouve ainsi la loi d’Arrhenius,
—E
k(T) = A. (—"‘)
(T) exXp | 7
Avec A est un facteur pré-exponentiel,

8KT

A = 2m.(ry + 15)2%.
A B TUaAB

A partir de cette loi d’Arrhenius, on observe une corrélation positive entre la vitesse de
réaction et la température, avec Ea > 0. Plus la température est élevée plus la réaction est
accélérée. kg est la constante de Boltzmann (1.23x1072 J K1), Le facteur pré-exponentiel A

a la méme unité que la constante de vitesse k.

L’élévation de la température s’exprime a I’échelle microscopique par I’augmentation de
Pagitation moléculaire. Ceci se traduit par un accroissement de l’énergie cinétique des

réactifs. Les chocs seront donc plus énergétiques et plus fréquents.
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X-Reéaction Hétérogene
X.1 Généralités

Toute réaction catalytique hétérogéne implique la chimisorption d’au moins un des réactifs

sur le catalyseur sur lequel a lieu la réaction proprement dite.
X.2 Définition de la vitesse r

d
Iy, = d—:’ [mol.s™1]

X.3 La vitesse spécifique massique rm : vitesse de la réaction ou nombre de réaction par

unité de temps et de masse de catalyseur (ex : mol.s-1.g-1)

I'm dg
= — = — l _1_ -1
r T [mol.s™".g7 "]
X.4 La vitesse intrinséque (vitesse spécifique superficielle) ra (A : aire)) vitesse par m? de

surface catalytique

T
== [mol.s~

1_ m—Z]

X.5 Les étapes d’une réaction catalytique hétérogene

1- Transport externe (diffusion en phase gaz extra granulaire) du réactif vers surface du

catalyseur.

2- Diffusion interne du réactif a travers les pores du catalyseur vers le site actif
3- Adsorption moléculaire ou dissociative) du réactif a la surface du catalyseur
4- Réaction en surface

5- Désorption du produit de réaction

6- Diffusion interné du produit a travers le catalyseur

7- Transport externe (diffusion extra-granulaire) du produit de la réaction.

Les « tapes 1, 2, 6, et 7 sont des processus de diffusion. Si I’une de ces étapes gouverne la
vitesse globale de la réaction (c’est-a-dire est plus lente que les étapes 3, 4, et 5 on dit que la

vitesse est limitée par les phénomeénes de diffusion (cinétique physique)
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Par conséquent il est important de se positionner dans des conditions expérimentales

convenables de maniere a ce que les processus physique soient rapides.

X.6 Formulation générale de la vitesse : cas d’une réaction monomoléculaire :

Notation :

Vitesse d’un équilibre d’adsorption dans le cas ou A est le seul gaz qui s’adsorbe :

Kads
A(g) +0 2 A-o0

Kdes
T = kaqsP A[O'] — Kges [A - o]

[A — o]

04 = kaqsP alo] — [o,]

[0,] = [A— 0]+ [0o]
[o] = [0,] — [A — 0]
[o] = [0,] — 04[07] = [o7](1 - 6)

T = KagsP A[GT](l - BA) — KgesOa [O-T]

On pose

T = kags[or] = Kqet kgeslor] = K,

r=K;P ,(1—-0,) — k;[A— o]
Vitesse d’un équilibre d’adsorption désorption dans le cas ou deux gaz qui s’adsorbent :

Kads
A(g) +0 2 A-o0

des

T = KagsP 4[0] — kges[A — 0]

A —
n =]
B — ol
%2 = o]
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o] =[A— 0]+ [B—a] + o]
[6] = [o,] —[A— o] — [B — 0]
[o] = [0,] — 04lor] — Oplor] = [07](1 — 0,4 — O5)

T = KaqsP alor](1 — 04 — 0p) — kges04l07]

On pose

r= kads[aT] = K et kges [O-T] =K,

r=K.P,(1-0,—06p)—k,0,

Réaction de surface

K,
Réactif — o 2 Produit — o
K,

r = k[Réactif — o] — k'[Produit — o]

( 0 _ [Réactif — ]
! Réactif — [O_T]

0 _ [Produit — o]
L Produit — [GT]

T = k[o7]Ogeactit — K'Oproduit[OT]

T = K10geactit — K20produit
Le mécanisme

Il est constitué des etapes adsorption —réaction des surfaces —désorption
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@ W
r4 o ®
A\m]mm:
adsorption
reaction ‘
o
+ Q@ ® o
2 =~ § ¥

R
Figure X 1. Les étapes : adsorption —réaction des surfaces —désorption

K,
Agzh +o 2 A—o (1) adsorption de A
K,

A-o I<£_’3 B—o (2) reaction de surface.
K,
K,
B—o 2 By +06 (3)desorption de B
K,
A, 2 B Equationde bilan
o: site catalytique
A — o et B — 0; especes adsorbées.
Expression des vitesses pour chacune des étapes:
ry =KsP ,(1-6,—0p)— k20,
r, =K,0, — k,0p Systéme d’équation trés compliqué
r3 = K50p — K¢P p(1 — 6, — 6p)
Systeme cinetique des reactions catalytiques
X.6 Modele de langmur-Hinshelwood
La base

Ce modele repose sur trois hypothéses :

-’adsorption des especes présentes obéit au modele de Langmuir.
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- les étapes d’adsorption et de désorption sont des équilibres rapides par rapport a celle de la

transformation chimique est I’edv : I’étape déterminante de la vitesse

-la transformation chimique n’implique que les especes adsorbées.
X.6.1.Réaction monomoléculaire
a. Mécanisme

A +6 2 A—o (1)adsorption de A de constante d’equilibre b,

A—o -» P—o (2 reaction de surface.

K,
B—0 2 By) +06 (3)desorption de P de constante d’équilibre 1/bp
K,

Ay <2 By  Equationde bilan

b) Expression de la vitesse :

Dans le cas générale A et P s’adsorbent : on utilise I’expression de 8, obtenue dans le cas
d’une adsorption compétitive :

b,P,

=k
"= 1 ¥b,P, + byPy

En cinétique initiale : tres peu de P formé

bAPA - bAPA
r=k———"—— vien r=k—=-
k1+bAPA+bBPB devient k1+bAPA
Cas limites

- Le recouvrement en A est faible
(baPy & 1) = 1 = kbyPy = kqp,Py = réaction d'ordre 1.
- Le recouvrement en A est important

(byPy » 1) = r =k = réaction d'ordre 0.
2¢me cas : A fort taux de conversion : quantité de P formé important : bpPp > 1+b,P,

bsPy

= r=k
T Py

c. interpretation de I’équation de vitesse d’une réaction monomoléculaire dans le cas ou

le produit P ne s’adsorbe pas et/ou a cinétique initiale :
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ion lindairel= L L 1o Pa_ 1 \Pa
transformation I|nea|rer = kbA.PA+k ou == kbA+ p

baPa

r=k
1+bpPp

Si le tracé de 1/r = f(1/Pa) ou Pa/r = f(Pa), on peut affirmer que le modéle est suivi.

Lr] =

1k

1/Pa

Figure X 2. Le modéle suivi d’une réaction monomoléculaire

La vitesse r est proportionnelle a chacune des fractions de surface recouvertes par des

gazAetBr =Kk.0,03
On peut distinguer deux cas:
al les reactifs s’adsorbent sur le méme type de sites : adsorption compétitive de A et B

adsorption compétitive : le taux de recouvrement de A et B sont :

—_ baPa — _ baPa
BA - 1+bgP,+bgPp et BB - 1+byPys+bgPp
kbsPpbgP .. < . . .
>r= A_A7B B on se limitera & ce cas dans des discussions ci-dessous
(1+bAPA+bBPB)2

b/ si les deux réactifs s’adsorbent sur des sites différents, il N’y a pas de compétition

entre AetB

byPy __ bpPp
B — 1+bgPp

0, =
4 1+bysPy

~ kb ,PbgPpg
"= A +b,P,)(1+bgPp)

a) Le mecanisme : il est constitué des étapes adsorption

Ag +06 2 A—o (1)adsorption de A deconstante d’equilibre b,

B, +0 > B—o (2) adsorption de A deconstante d’equilibre b,

k
A—o0c +B—-—0 - P—-o (3)reaction de surface P(g)

121
Polycopié des cous : Thermodynamique et Cinétique Chimique (licence 2) Dr S. MADANI



Département de Chimie Faculté des Sciences UFA — Sétif 1

k

P—0 - Py, —o (4)desorptiondeP

A + By 2Py, Equation de bilan
\Y%

Pg = cte

Pa

Figure X 3. Adsorption sur des sites différents

b/équation de vitesse : dans le cas ou les deux réactifs s’adsorbent sur le méme type de

site :

_ kb,P,bgPp
(14 bsPy)(1+ bgPp)

r

1% cas : les deux reactifs A et B sont fortement adsorbés

kb P bgPp

b,P,+bgPs > 1 =
AT 08" o (bsyP4 + bgPp)?

2¢me cas : les deux reactifs A et B sont faiblement adsorbés

bsP4+bgPp <1 ->1r=KkbyP,bgPp

3°™e cas ou I’un des reactifs est faiblement adsorbé prenons pour exemple B
bgPp K 1+b,P,

"= A +b,P,)?

I’ordre de réaction par rapport au reactif B est de 1, et il y’ a 2 cas limites pour le reactif A :

_ kbaP4bgPy
"= A+ b,P,)?

1¢" cas : faible concentration de A P4, < 1 > r = kbyP4bgPpg
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donc I’ordre est de 1 par rapport au réactif A et I’ordre global de la réaction de 2.

kbgPp

2¢me cas : forte concentrationde A P, > 1 > r = b
AT A

donc I’ordre est de (-1) par rapport au réactif A, plus la pression ou concentration de A
augmente, plus la réaction ralentit, dans ce cas A inhibe la réaction.

d/modele L-H, condition aux limites et représentation graphique de la vitesse r

~ (14 byP,+ bgPp)?

r

si P, ou Pg tendent vers 0,1 tend vers 0 ) ]
|la vitesse passe donc par un maximum

si P, ou Py tend vers l'infini,r tend vers 0

3.2 linéarisation de I’équation de vitesse d’une réaction bimoléculaire dans le modéle

langmuir-hinshelwood(L-H)

Pour vérifier si la réaction suit le mécanisme de L-H est suivi, on utilise une transformation

linéaire de I’équation de vitesse.

3 kb P bgPpg = 1 (1+byP,+ bgPp)®
- (1+bAPA+bBPB)2 r_ kbAPAbBPB

r

1 (1+byP,+bgPp)

r [kb,P,bgPg

JkbyPbgPp \/kbyP bgPg

1
r

v Jkb,PabgPy JkbgPg

P 1+ bgP b
- —A BB + 4 PA

v Jkb,P,byPy \[kb,P,byPy
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- On peut utiliser une série de mesures a pression de B constante et en utilisant diverses

P . . . .
valeurs de Pa. On trace alors /7“ = f(P,) on fait ensuite une serie de mesures a Ps

variable en maintenant Pa constante.
- On peut travailler avec les vitesses initiales : a pression totale P=Pa+ Pg= constante,

on peut par exemple exprimer PA=f(Pg)
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