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CINETIQUE CHIMlQUE 

I- INTRODUCTION 

. Les reactions chirniques correspondent a la modification de r assemblage deb 

atomes forniant les reactifs, avec generalement, rupture et formation de certaines 

liaisons. 

1r 
CH3~--0-CH2--CH3 + H20 

L' ecriture de la reaction fournit .le bilan .de la reaction, c'est-a-dire donne la 

nature des produits chimiques de l'etat initial et de l'etat final. 

Si la flli;fS.iffitklynamiquenous -et de predire ~i une telle reaction puisse avoir 

i~tJJ(a partir'de la seule connaissance de'~tAG <:QJ. Au contraire, elle ne peut pas 

nous renseigner sur le temps, au bout duquel elle va se faire. 

tii,~1ijet de la cinetique chimique est done fsittuiefi:ae-fa:"'vitess<flde deroulemen®i./ · 

~~it~fiili)<c~qnes ainsi que leurs &~me~~;ertioictioii~d~ diffetents facteurf 
~lJmeii~~~:Jels q'9:ela~~nde~ti.titi,1tllii · eagissarites, ~temperature, 

\;blt:rl~emsf,btc. 

Ces etudes cinetiques presentant un interet pratique et theorique, considerable. 

Ainsi, c'est la vitesse qui determine en industrie, la production, et par consequent, le 

rendement d'un procede industrieL Du point de vue theorique, la cinetique chimique 

permet de mieux comprendre le mecanisme de l'interaction des substances c',~st-a-

- dire comment se fassent les reactions chimiques selon les conditions du milieu 

reactionnel. 

En effet, la reaction : 

2NO (g) + Br2 (g). 
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. 
ne nous renseigne pas sur les etapes intermediaires. Theoriquement, il existe deux 

schemas reactionnels : 

• Soit qu'il n'y a aucune reaction intermediaire 

2NO (g) + par une, rencon:tre · 
sinihltanee - 2 BrNO (g) 

• Soit que la reaction se fait en deux etapes : 

NO (g) + Br2 (g) 

NO (g) + NOBr2 (g) 

2 NO (g) + Br2 (g) 

NOBr2 (g) 

2 BrNO(g) 

2 BrNO(g) 

Ces deux schemas reactionnels conduisent au meme produit chimique BrNO, 

mais les processus de combinaison des molecules sont differents. 

La cinetique chimique est l'une des voies possibles permettant la determination 

du deroulement des reactions chimiques. 

II- VITESSE DE·REACTION 

Soit la reaction complete suivante: 

t=O 

t 

aA + bB ➔ 

nA =n,1.. - ax 

X est le degre d'avancement de la reaction. 

.. . 

cC + dD 

L'experience montre que les concentrations des Teactifs A et B diminuent au· 

emirs du temps ; alors que les concentrations des produits C et D augmentent. 
' -

X ::::: = 
nc.:... nc 

. 0 

a b C 

Dans le volume V, on definit la vitesse de la reaction par : 
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... 
1 d x 

V,,_t.o_ = V .dt _ .!__dnA 
a V .dt 

= _ .!_ d nB = 
b. V.dt + C V.dt 

I d nD = + -.--
d V.dt 

Notons que: 

_ d[A] = _ ~(nA_) = -~ dnA + 
dt dt V v· dt 

nA dV 
V 2 . dt 

, d[A] 1 dnA , . 1 l 
et .par consequent, -- et - .-- ne sont egaux que s1 e vo ume est constant : 

dt V dt 

Done si V est constant : 

1 dx 
v=---= 

Si V est variable : 

V -

. V dt 

1 dx 
V dt 

= - _!. J_ dnA 
a: V dt 

:;c -

1 d[A] 

a dt 

1 d[A] 

a dt 

Si V varie seul, nA restant constant, d [A] ;t: 0, bien que du point de vue 
dt • 

chlmique i1 ne s 'effectue pas de reaction ; par contre _!_. dn A est nul. Si done. V varie, 
V dt 

il faut definir 1~ vitesse par - ._!. . _!_. dn A . 
a V dt 

On aura a etudier que . les reactions s 'effectuant dans des systemes clos a . 
volume constant. 

III- INFLUENCE DE LA CONCENTRATION - NOTION D'ORDRE 

ill.I- Equation cinetique :v = F(CJ 

H 2 + Br2 ➔ 2HBr 
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v - k.[H2].[I2] 

1/2 
v = k.[H2 ].[Br:d . • 

1 + k'.[HBr} 
[Br2 ] 



L'equation cinetique est l'equation qui lie -la vitesse de la reaction a la 

concentration des_produif8--ort-des reactifs. On parle aussi d'expression cinetique. 

Pour une reaction irreversible A ➔ B v=F(CJ 

En general, ii n'est pas possible de predire la forme de la fonction F(CJ a 
partir de la seule conp.aissance de l' equation sto:ichiometrique. 

~ 

Exemple : H2 reagit avec les halogenes selon la meme equation chimique, mais les 

equations cinetiques sont differentes. Ces differences proviennent du fait que les deux 

reactions procedent par des mecanismes differents. 

H2 + I2 ➔ 2 HI est une reaction simple entre deux molecules. Par contre 

H 2 + Br2 ➔ 2HBr est une reaction complexe qui est une suite de plusieurs 

etapes elementaires faisant intervenir la dissociation des molecules en atomes. 

En general, la fonction F(Ci) depend des concentrations ma1s pas de la 

temperature. Elle depend du temps puisque les concentrations en dependent. 

La constante cinetique k ne depend pas de la concentration, done ne depend pas 

du temps. Elle varie avec la temperature (T). k est appele constante de vitesse. 

III.2~ Ordre de reaction 

Experimentalement, on observe qu'il existe un grand nombre de reactions pour 

_ lesquelles la fonction F(CJ est un mon6me de concentration instantanee du melange· 

r.eactionnel. v=F(CJ 

La vitesse s' exprime simplement par le produit 

Les exposants individuels a1, a 2, a.3, . • • • • • Cli, ••.. sont les ordres partiels par 

rap.port aux composes 1, 2, 3, .... ~ i, .... 

D.- = a1 + d2 + a-3 + ...... + Gi + ... . represente l 'ordre globale de la reaction. 



Les coefficients a,i n' ont en general nen a avorr avec les coefficients 

stoi:chiomertiques vi de !'equation chimique, sauf dans certains cas particuliers (cas 

des reactions elementaires ). 

L'ordre d'une reaction est une conception d'origine purement experimentale. n -est telle que !'experience le donne. L'ordre peut etre nul, positif ou negatif, entier ou 

fractionnel. 

Exemples: 

• 
ordre partiel 1 par rapport a H2 et egalement 1 par rapport a I2 

L'ordre global nest egal a n = 1 + 1 = 2. Done la reaction est d'ordre 2. 

• N 2 + 3H2 ➔ 2NH3 v = k .rN2J1. [H2J2,2s .[NH3r1,s 

ordres partlels ; 1 par rapport:·a N2; 2,25 par rapport a H 2 et -1,5 par rapport a NH3• 

Ord.re global: n = 1 + 2,25-1,5 = 1,75 

+ Br2 ➔ 2HBr V = 

· Cette reaction n'admet pas d'ordre puis_qu'elle ne peut pas se mettre sous la 

forme d 'un monome de concentration. 

IV- INFLUENCE DE LA TEMPER.4.TIJRE SUR LA VITESSE DES 

REACTIONS 

La vitesse d:une reaction n'a de signification que pour une temperature donnee. 

Elle croit de fa~on exponentielle avec la temperature. Une etude experimentale 

B 
-

montre que k se met sous le fonne : k = A. e 7 

A et B sont des constantes particulieres a chaque reactioD:­

Si k est faible, la reaction est lente 

_ Si k est grand, la reaction est rapide. 



IV.1- Energie d'activation- Equation d'arrhenius 

Pour qu'une reaction chimique se produise, il faut d'abord que les molecules 

des reactifs entrent en contact. Arrhenius suppose que les chocs des molecules ne 

seraient pas tous efficaces, et ne conduiraient pas tous aux produits. Po~ qu'un choc 

soit efficace, il faut qu'il ait lieu entre molecules ayant atteint un certain niveau 

d'energie. 

Exemple: 

CH3 -Br + KOH ➔ CH3 - OH + KJ3r 

Pour que le choc entre CH3-Br et KOH conduise a la formation de CH3-0H et 

KBr, il faut que ces molecules atteignent uncertain niveau d'energie quj est propre a 
cette reaction. A ce niveau d'energie les reactifs forment un complexe active dont 

1 'evolution ulterieure donnera les produits de la reaction. 

Le nombre de collision efficace est tres petit par rapport a celui des chocs reels. 

Si tou.s les chocs etaient efficaces, toutes les rfoactions seraient instantanees. 

Arrhenius exprime alors la constante de vitesse k en fonction de l'energie 

d'activation : 

k = A.e RT 

A = cte : facteur de frequence . 
T: temperature en K (kelvin) 

done 
Ea 

B -
R 

R: cte des gaz parfait (R = 8,31 j.K.1.mol-1
) 

Ea : energie d'activation 

Ea est la difference entre le niveau d'energie moyen des molecules reagissantes 

et celui qu' elles: doivent atteindre pour que la collision soit efficace et que le 

.complexe active puisse evoluer vers les produits. Un choc est efficace lorsque • . 
l'energie·d'activation est acquise par les molecules des reactifs ainsi, la reaction peut 

avoir lieu. 
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A+l:I 

Exemplet:' 

H 

OH"~c-Br 

H''''''''''j 
H 

IA . . . 13! compi;:xe active 

6.H = Ea Ea' 

\ ----~ C+D 

➔ 

H 

I 
OH--C.., + Br 

~IH 
. H 

La rencontre de oH· et de CH3Br conduit a un complexe active, qui n' est pas 

un intermediaire de la reaction mais .un arrangement d'atomes dorit l'energie est 

superieure a tous les autres. 



OH- s'approche du carbone, done ramorce de la formation de la liaison HO-C. 

Simultanement l'atome Br s'eloigne et l'allongement de la liaison -C-Br qui n'est 

pas encore rompue. 

IV.2-Determination de l'energie d'activation 
Ea 

k = A.; R.T et 

Ea est donne par la pente de la courbe Ink= f(l/T) 

In k 

ou bien, si a T 1 ➔ on connait k1 

et a T 2 ➔ on connait k2 

k 
.Ea 

on a : In 1 = lnA - --
R;T1 

et 

d'ou: Ea 

. v:. INFLUENCE DES CATALYSEURS 
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Ink = lnA 

1lT 

Ea 

R.T 

Ea 
lnk2 == lnA - --

R.T2 



VI~ QUELQUES TYPES DE REACTION 

VI.I Molecularite d'une reaction 

On appelle molecularit~~ .. reaction elementaire, la somme des coefficients 

stoichiometrique affectant les reactifs. C'est done auss1 le nombre d'especes 

indi'viduelles qui interviennent en tant que reactifs. 

VI.2- Reaction elementaire 

On appelle reaction elementaire, toute reaction qui s ~ effectue entre especes 

chimiques individueUes des reactifs et au cours de laquelle aucune autre espece 

chimique ne se forme. Done, elle s 'effectue en une seule etape sans qu' apparaissent 

des composes intermediaires entre reactifs et produits. Par contre, ceux-ci peuvent se 

trouver dans des etats excites. 

Il existe trois sortes de reactions elementaires : 

Jype de reaction Loi de vitesse Ord.re OU molecularite 

monomoleculaire V = k. [Br2 ] ordre 1 

Br2 ➔ 2Br une seule molecule est molecularite 1 
. . 

miseenJeu. 

bimoleculaire V - k.[CH3Br][OH-] 

CH3Br+OH- ➔ HOCH3 +Br - ordre 2 la reaction provient d~un 

choc de deux molecules . 
molecularite 2 . 

trimoleculaire k.[N0]2[02 ] 
i 

V - . 
2NO + 0 2 ➔ 2N02 la reaction resulte d-'un ordre 3 

choc entre 3 molecules. molecularite 3 

Cas d'une reaction bimoleculaire. 

Considerons une reaction bimoleculaire du type : 2A ➔ B 

Sa vitesse est : v = k.[A]P p 6tant I' ordre de la reaction 
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v est egale au nombre de molecules B formees par unite de volume et de temps. 

Or, B se forme a chaque fois qu'il ya un choc entre deux molecules de A. Done, vest 

proportionnelle a la frequence Z des collisions par unite de volume, c'est-a-dire au 

nombre de collision par unite de volume et de temps. 

⇒ v=k' .Z 

On verra plus tard que : Z = k". n2 

avec n = nombre de molecules de A par unite de volume = [A] 

⇒ v=k' .Z=k' .k".n2 =k.n2 =k.[AJ2 

Cette reaction ressemble a celle qui exprime v experimentale;nent: 

v = k . [ A JP done p = 2 

Done l' ordre cinetique d 'une reaction elementaire est egal a sa molecularite. 

L'inverse n'est pas vrai ; une reaction d'ordre 2 n'est pas forcement bimoleculaire 

( elle peut etre trimoleculaire ). 

VI.3- Reaction simple 

Une reaction simple est une reaction dont la vitesse de disparition des reactifs 

est egale a celle de formation des produits et qui possede un ordre. 

. Une reaction elementaire est une reaction simple. Mais, une reaction simple 

n' est pas forcement une reaction elementaire. 

VI.4- Reaction complexe 

Exemple : La reaction 2HI + H 20 2 ➔ 12 + 2H20, se produit en deux etapes 

success1ves : 

➔ 

HI + IOH ➔ 

IOH + H 20 etape lente 

etape rapide 

Experimentalement, on tiouve que l'ordre de cette reaction est egal a 2. 
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Lorsqu 'on procede a la mesure experimentale de vitesse de cette reaction, on 

ne mesure reellement que la vitesse de l'etape lente (etape <!J). La vitesse de l'etape 

rapide ( etape 0) etant tres grande pour etre mesuree simultanement avec celle de 

l'etape (1). La reaction cb est bimoleculaire, son ordre est egal a 2; et c'est toujours 

l'etape lente qui est l'etape determinante en ce qui concerne la vitesse d'une reaction 

complexe. 

D'une fac;on generale, quand l'ordre d'une reaction n'est pas egal au nombre 

de molecules mises en jeu dans une reaction, la reaction est• done une reaction 

complexe. Mais, si l'ordre de la reaction est egal au nombre de molecules mises en 

jeu, alors la reaction peut etre elementaire (mais pas forcement). 

En conclusion, si une reaction se fait en une seule etape, l' ordre est egal a la 

molecularite. Si la reaction se fait en plusieurs etapes, l'ordre est donne par l'etape 

lente et traduit la molecularite de cette etape deternrinante. 

VII- EQUATIONS DE VITESSE 

⇒ 

VII.1- Reaction du premier ordre 

Soit la reaction : 

A ➔ 

t=O [A] 0 =a 

t [A]=a-x 

V = _ d[A] = + d[B] 
dt dt 

B 

0 

X 

+ C 

0 

X 

d[C] 1 + - = k.[A]. 
dt 

V = 
d(a-x) 

dt 

dx = + - - k.(a-x)1 
dt 

dx 
(a-x) 

- k.dt 

X: 

[- ln(a - x)]
0 

et 

⇒ 
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!x dx k lot dt 
O (a-x) -

ln-a- - k.t 
a-x 



ou encore: ln( a - x) - - k . t + In a 

ln{a-x) 

Ina 

Si a partir des mesures experimentales, la representation de l:J;1(a-x)= (t) donne 

une droite de ce type, on en conclut que la reaction est du premier ordre. 

k , · -1 ( -1 -1 h"l ) s expnme en t s , mn , , . . . . 

temps de demi-reaction 

le temps de demi-reaction est le temps necessaire pour transformer la moitie 

( 50%) du reactif en produits. 

A 

D'ou: 

Done 

a 
t = t 112, on a : x = -

. 2 

a 
ln (a - -) = - k. t112 + lna 

2 

1 a 1 a ln2 0,693 
1112 = k (lna-ln.2) = k (ln a/2) = k = k 

t 1/2 est constant,.il est independant de la concentration initiale. 
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11 sl ecoule le meme temps pour que la concentration passe de : a moles 

a 
-moles 
') 
,:., 

a 
-moles 
4 
a 
-moles 
8 

ln{a-x) 

a 

a/81-------__.._, 

st16t==t==::jt==t==:'.J==::==:=============-->,,,. 
2.t 3.t 4.t 

1f.2 1.12 1l2: 

VII.2N Reaction du second ordre 

Soit la reaction : 

ona: 
on a: 

t=O 
t 

A 

a 

a - X 

+ 

v = - d[ A] = k . [A] . [B] 
dt 

B 

b 

b- X 

➔ 

= - d(a-x) = dx = k.(a--x).(b-x) 
dt dt · ·. . 
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produits 

0 

X 

' a 
a 

') ,,_ 

a a 
4 

a a 

8 

' 
a 

a 
16 



si a= b c'est-a-dire [A] 0 = [B]r, - -
on a : v = dx = k. ( a - x) 2 

dt 
⇒ 

⇒ 

dx 

(a-x)2 
- k.dt 

1 I 
-- --= k. t 
a-x a 

En portant dans ce cas -
1

- en fonction du temps, on obtient une droite croissante 
a-x 

de pente k et d'ordonnee a 1~origine I_. 
a-

k est exprime en l.mor1 .f1 

Le temps t112 est tel que : 
a/2 1 

k,t112 - ---- = -
a(a-a/2) a 

et enfin: 
1 

=-
k.a 

qui depend de la concentration initiale [ A ]0 • 

si a :# b c• est-a-dire [A]n 'f [Bln 
. . - -

dx . 
-· · ona: v = - = k.(a-x).(b-x) 

dt. 
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dx 

= k.dt 
(a-x).(b- x) 



d'ou: 

1 

b-a 
l --

1
- 1. dx :;;;: k.dt 

-x b-x) 
/ 

1 X 

-[-ln(a-x)+ln(b-x)] - k.t 
b-a 0 

_1_. In a(b-x) = k .t 
b-a b(a-x) 

Remarque: Dans le cas ou a i- b, on definit le temps de demi-reaction par rapport au 

reactif le moins concentre 

VII.3~ Reaction d'ordre 3 

Ce type de reaction est tres rare. On peut avoir plusieurs types de reactions 

d'ordre 3. 

A + B + C ➔ . produits 

A + A + A ➔ produits 

A + 2B ➔ produits 

Etude du Cas de : 

A + B + 
t=O . a a 

t a-x a-x 

dx 3 
v = - = k.(a-x) ⇒ 

dt 

C 

a 

a-x 

X 

v = k.[AJ.[B].[C] 

V ::: k .[AJ3 

v = k.[A].[Bf 

➔ produits 

0 

X 

t dx 

!ca-x)3 = fk.dt 
0 

⇒ 
1 

2(a - x)2 + cte = k. t 

Comme a t = 0, x = 0 ; ceci donne : . . 

1 
? 

2(a-xt 

1 

" 2. a2 - k. t 
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t 112, pour x = a ceci implique que : t112 = 3
2 2 2.a .k 

Etnde du Cas de : A + 2B ➔ C 

telquelecasdelareaction: Sn2+ + 2Fe 3+ ➔ 2Fe2+ + Sn4+ 

OU: 

t=O 
A 

a 

t a-x 

dx 2 
v = dt = k.(a-x).(b-2x) ⇒ 

en decomposant en elements simples : 

+ 

2N02 (cp.g) 

2B 

b 

b-2x 

dx 

➔ 

· (a - x).(b-:-- 2x)2 

C 

0 • 

X 

= k.dt 

~ (a -x).(b- 2x) 2 
- Jx( a ~x + 8 ) dx 

0 
( a - x) + (b - 2x) 2 • 

apres avoir explicite cette expression, on trouve : 

d' ou la relation finale : 

. 1 
a=---

(2a - b)2 

4 
.f3 = (2a- b)2 

o= 4(a-b) 
(2a - b)2 

k.t = 1 [2(2a-b)x + lna(b-2x)] 
(2a - b)2 b(b- 2x) b(a - x) 

VII.4- Reaction d' ord.re n 

Ex : reaction de decomposition 
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t=O 

t 

A 

a 

a-x 

➔ B 

0 

X 

+ C 

0 

X 

dx ( n v::::: - = k. a-x) 
dt 

Ou bien dans le cas d 'une reaction quelconque dont les reactifs sont pris dans 

les proportions stoichiometriques : 

+ + ➔ produits 

v = vA dt = !:·= k.(vAa-vAx)".(v8a-v8xf(vca-vcx)' 

= (v A)°. (vB)S. (vc)8 . k. (a- x)a+f3+S 

- k'.(a-x)n 

avec: et 

L'integration de cette equation ( dx = k. (a- x) 0
) donne: 

dt 

k.t = (n~l)[(a ~r1 (a)!-1 J 

(n-1).k.an-I 

VII.5-Reaetion d'ordre zero 

dx 
v;;;: -. = k.(a-x)0 ;;;: k 

dt . 
⇒ 

et 

~17~ 

pour n ;t 1 

X = k.t 

o.+~+8=n 



VIII- METHODE DE DETERMINATION DES ORDRES DE REACTIONS 

VIIl.1- Methode d'integration 

Cette methode se base Sur la relation integree liant le temps a la concentration 

a 
(x = k.t ordre 0, ln-- == k. t ordre 1, ... ). 

(a-x) 

11 s'agit de chercher la valeur de la constante cinenque k pour tous les types 

d' equations integrees. La bonne equation donne une valeur constante a k. On peut 

egalement chercher parmi toutes les formes integrees, cette qm graphiquement 

permet d' obtenir une droite. 

a 
En tra9ant ln--=f (t) 

(a-x) 

In..!_ 
a-x 

Si on obliem un.e coorbe 'tie ce genre~:~...... I 
il fiuit c:hercher 
!es autres cas 

n"'O, n=2, 11-=G,,. 

t 

ln.JL.. 
B:-X 

Si on obtient una t:lrotte 
jlB.SSB.rrt Jl,llf rorigilne, 
reel impil::rue q Lre : 

n = 1 

VIIl.2- Methode des temps de demi-reaction 

On a determine 1' expression de t112 pour chaque ordre : 

. 

t 

pour n=l 
ln2 

t112 ==T ne depend pas de la concentration initiale 

2n-l _l 

tv 2 = (n-l).k.(at-1 
depend de la concentration initiale 

. Le temps t112 se linearise en fonction de la concentration initiale (a) en passant a 
_ la forme logaritbmique . 

. lnt
112

=ln(zn-l_l )j -.. ·(n-1).ln{at-l 
· (n-1) .k 
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"' 

k reste constant si les essais sont effectues a la meme temperature T. 

La pente de la droite ln(t112) f(ln(a)) donne n qui permet en suite de trouver k 

par l 'ordonnee a l' origine. 

v"'Ill.3- Methode des tangentes 

Soit une reaction po~ laquelle v s ~ ecrit : v = dx = k . ( a .... x t 
dt · 

telle qu 'une reaction de decomposition : A ➔ B + C 

ou bien une reaction quelconque dont les reactifs sont pris dans les proportions 

stoichiometriques : 

t=O 

a 11 ➔ V1 =k.(a-x1)n 

atz ➔ V2=k:(a-x2? 

n = 

⇒ 

⇒ 

ln v1 lnk + n.ln(a - x1) 

lnv2 =Ink + n.ln(a-x 2 ) 

Toutes les grandeurs contenues dans cette expression peuvent etre deduite de la 

courbe experimentale [CJ = f(t) 

ICJ 

a 

,l:H( 
1 

a-x 
2 
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Il existe une methode analogue qui est deduite de cette expression : 

ln v = lnk + n.ln(a - x) 

La pente de la droite ln v = f(ln(a - x)) fournit l'ordre de la reaction. Quant a la 

constante de vitesse de la reaction, elle sera donnee par l' ordonnee a I' origine . 

• 
Remarque : Cette methode est peu precise a cause du trace manuel des 

tangentes. Cependant, elle reste la plus utilisee surtout quand on dispose des vitesses 

initiales. 

VIIl.4- Methode d'isolement d'Ostwald 

Quand une reaction fait intervenir plusieurs reactifs, la methode d'Ostwald est 

la plus utilisee dans ce cas. 

Ex: 

A + B ➔ produits 

v = - d [I\-] = k . [A]°' . [B] ~ 
dt 

Si l' on veut determiner l 'ordre partiel par rapport a A par exemple, on operera 

en presence d'un large exces de B de telle sorte que l'on puisse considerer sa 

concentration constante au cours du temps. 

L'equation devient alors: v = k'. [Ar1 avec k' = k .[Bt 

On, peut determiner a par la methode des tangentes par exemple. On operera de 

maniere analogue si l'on veut determiner l'ordre ~ par rapport a B. 

Remarque : Cette methode presente un inconvenient : 

Quand un reaetif est present en grande quantite dans une reaction, il peut en 

modifier les proprietes et par consequent conduire a des resultats errones. 
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VIII.5- Methode utilisant les vitesses initiales. 

Elle permet de determiner les ordres partiels des reactifs dans une reaction 

simple au tout debut de la reaction. 

A + B ➔ 

On fait plu.sieurs essais : 

Essai 1 2 

Vo Vo,! V ? o,... 

[A]o a1 a2 

[B]o i b1 b1 ! 

v = k .[A]°" .[B]P ⇒ 

= k.[AJ~,1 .[B]~,1 = k.{a1Y~ .(b1)P i 
v 0 ,2 = k.[AJ~.2 .[B]~,2 = k.(a2YJ..(b1lj 

⇒ 

v 0 ,2 = k. [A]~,2 • [BJ~,2 

v 0 ,3 = k. [A]~,3 . [BJ~,3 

⇒ 

a -

Ordre en fonction du temps 

lnv0 ,1 - lnv0 ,2 

lna1 - lna2 

1n V o,2 - 1n V o,3 

lnb1 - lnb 2 

produits 

3 

Vo,3 

a2 

. b2 

Vo = k.[A]~ .[B]~ 

⇒ 

⇒ 

La plupart des reaction complexes n'ont pas d'ordre c'est-a-dire hrvitess ne se 

met pas sous la fonne classique : V ;::; k . rr cti 
. 1 

Exemple: Fe3+ +· r 1/2 I2 +· Fe2+ _ 
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Cette reaction n'a pas d'ordre. Cependant, si l'on se place a t==O, on a: 

[Fe2+]=0. 

⇒ 

Initialement, l 'ordre est egal a 1 + 2 = 3. Dans ce type de reaction, il est 

interessant de pouvoir determiner la vitesse initiale v 0 • Pour cela, on procede de la 

fa9on suivante. 

On pose: [Fe2+] = x = t.f(t) 

dx 
V = - = f(t) + t. f'(t) 

dt 
lorsquet➔ O, v ➔ vo =f(O)=lim X 

t➔O t 

On porte x en fonction du temps et l 'extrapolation a t = 0 donne v 0 • 

t 

X 
t . 

V 
0 

pour v = k.[A]n ln(v) = ln(k) + n.ln[A] 

ln(v0 ) = ln(k) + Ilc,.ln[A)0 

ln(v 
0
)-ln(v) = n .In [A] 

[A]o 
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l I 

Si on trouve une droite ⇒ la reaction admet un ordre n = fio. 

(A}o 
In {A} 

. I : la reaction· commence a ralentir (reaction auto-inhibee ). Un produit de la 

reaction ralentit la vitesse de la reaction. 

IT : II y a un produit qui accelere la reaction. La reaction est done autocatalysee. 

III : la vitesse de la reaction passe par un maximum. C' est le cas particulier 

d'une autocatalyse (enzyme). 

VIIl.6- Meth ode utilisant des parametres sans dimensions (1\f ethode 

de Powell) 

C 'est une methode graphique universelle basee sur le fait qu 'on met 

l 'expression de la vitesse sous une fonne qui ne depend ni de k ni de a. 

On a vu que: 

• pour une reaction de decomposition : A ➔ B + C , ou bien 

• une reaction quelconque dont les reactifs sont pris dans les proportions 

stoichiometriques : 
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t=O 

l' expression de vitesse pour un ordre quelconque n ::j: 1 s' ecrit : 

k.t = (n~l>l(a-~r' - (a):_,J 
multiplions par an-I de part et d'autre, on obtient : 

(n -1). k'. t. (a)n-l 
( 

(a)n-1 (a)n-1] 

(a-x)n-1 (a)n-1 

En posant a = a - x et i: = k. t. (a)n-l on obtient: 
X 

(n-1). i: = a l-n - 1 

Cette expression de depend ni de k ni de a. Elle est sans 1imensi~m. 

Sin= 1 

a-x 
ln-- = - ·k.t ⇒ a = e-k.t = e-· 

a 

Explicitement Powell a trace les courbes a=f(-c). Pour un ordre n donne, il 

existe une relation unique entre a, et i:. 

Pour n=O 

n=l 

n=2 

n=3 

on a a=-i:+1 

1 
a=--

i: + 1 

1 
Cl=-=== 

,J2-c + 1 
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0 

n=O 

a=-t+l 

1 C:- - O,D 

a = 0 pour -c = 1 (In( 't) = 0) 

a = 1 pour 't = 0 (ln( -r) - oo) 

ln('t) = ln(t) + ln(k.an•l) 

0 in [ 

.~· 

Pour une reaction etudiee, on connait a, mesure experimentalement mais on ne 
. ' 

conna1t pas t puisque -c est fonction de k et de n. J:?u moment qu' on connait t, il existe 

une relation simple entre ln(-c) et ln(t): ln(t) = ln(t) + ln(k.an•1
) 

Done, en portant a en fonction de ln(t) au lieu de ln(t), on obtient une des 

courbes du diagramme mais decalee de ln(k.an•1
). L' exemple experimental est figure 

en pointille. II suffit de le faire coincider avec les courbes theoriques pour determiner 

l' ordre. Une fois r ordre est connu, on peut facilement calculer k a partir de la valeur 

de la translation ln(k.an•l ). 

Dans le tableau ci-dessous, on reporte les valeurs de ln(-c) c0;lcules en fonction 

de a pour differentes valeur de l 'ordre n. 

In (t) ' 

ct n=O n=l n=2 · n=3 

1.0000 - CX) - 00 -·oo . - 00 

0.90000 -2.3026 -2.2504 -2.1972 -2.1432 

0.80000 -1.6094 -1.4999 -1.3863 -1.2685 
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0.70000 -1.2040 -1.0309 -0.84730 -0.65314 

0.60000 -0.91629 -0.67173 -0.40547 -0.11778 

0.50000 -0.69315 -0.36651 0.0000 0.40547 

0.40000 -0.51083 -0.087422 0.40547 0.96508 

0.30000 -0.35667 0.18563 0.84730 1.6205 

0.20000 -0.22314 0.47589 1.3863 2.4849 

0.10000 -0.10536 0.83403 2.1972 3.9020 

0.0000 0.0000 3.4000e+38 3.4000e+38 88.029 

Une representation graphique de ces courbes a = f(lm:)) pour differentes 

valeurs de n est donne sur la figure ci-dessous. 

a 

0,0--------,-.-----.....---+-----...---. 
-2,5 0,0 2,5 5,0 

ln(i:) 
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REACTIONS COMPLEXES 

Ce sont des reactions qui comportent plusieurs etapes. Elles peuvent etre soit 

des reactions reversibles, soit des reactions successives ou des reactions cornpetitives. 

I- REACTIONS REVERSIBLES 

A+B C+D 

Au fur et a mesure que la reaction avance dans le sens direct, il y a 

ralentissement dans le sens inverse. Par consequent, il y a une vitesse dans le sens 

➔ +-
direct v et une vitesse dans le sens inverse v . ~----------

// 

La vitesse globale de la reaction est la composante de la Yitesse directe et 

mverse. 

A l 'equilibre : v = 0 ⇒ 

➔ ~ 

v= V - V 

➔ f­

v = V~ 

1.1- Reaction directe et inverse du lier ordre 

t= 0 
t 

A 
a 

a-x 

k1 ► 

d[A] 
-d( = k 1[A] - k_1[B] 

dx ' dt = k 1 (a - x) - k_1 (b + x) 

.B 
b 

b+x 

en separant les variables, on obtient : 
_______ d_x ______ = dt 

k_1).x + (k1 a - k_1 b) 

!'integration de cette equation donne: 
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on obtient finalement: (k1 + k_1).t In( k1 a k_1 b ) 
-(k1 + k_1).x + k1 a - k_1 b 

Cette equation est tres peu utilisee. On pref ere travailler a l' equilibre. 

A k1 > 

t= 0 a 
k_1 

t a-x 
teq a-Xe 

a t=t on ax=v eq, '"-e ⇒ v=O 

on remarque que : 

-
1 

.ln[-(a + b)x +axe+ bxe] + cte = 
(a+ b) . 

·at=0,x=O ⇒ cte -
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• 

⇒ 

I.2- Reaction directe du second ordre et inverse du lie, ordre 

A + 
t= 0 a 

t a-x 

teq a-xe 

B 
a 

a-x 

a-Xe 

et 

k1 .. 
k_1 

• 

C 
0 
X 

dx k1 f , 2 J k1 f 2 • 2 2 2 ] 
-=--tXe.(a-x)-- (a-xe) .x =--l(a Xe-2axex+xex -a x+2axex-xex 
dt Xe Xe 

dx k1 f 2 ] k1 [ 2 1 a 
2 

- =-.i_a (xe -x)- Xex(xe - x) =--L(a - XeX).(Xe -x) = k1 .(- - x).(xe -x) 
dt Xe Xe Xe 

Cette equation qui possede la meme forme qu ~une equation du second ordre, 

s~integre facilement pour donner pour donner: 

k1.t - 2 Xe .1n[Xe;a2_--xex)] 
a -x; a (xe -x) 

. . ' 



l.3- Reaction o.irect,fefmvefse-du.' second ordre 

A + B, k1 ... C + D 

t=O a a 
k_1 

0 0 
t a-x a-x X X 

teq a-Xe a-x.e Xe Xe 

dx • 2 k 2 - = k 1 (a-x) - _1.x 
dt . 

et 

dx k 1 ( ? 2 2 2] - = - x-. (a-x) -(a-x ) x = 
dt X2 e e 

e 
k . 

= - 1 f(a 2 x2 
- 2ax2 

X + x2 x 2 
- a 2x 2 + 2a:x x2 -x2 x2

] 
X2 ~ e e e e e 

e 

Cette equation de vitesse est matp.ematiquenient semblable a celle des reactions 

simples du second ordre. 

On obtient finalement : 

II- REACTIONS SUCCESSIVES 

Ce sont des reactions qui· s' e:ffectuent en etapes successives avec formation de . 

produits intermediaires. 

A ➔ B ➔ C 

t=O a 0 0 

t a-x x-y. y . 
Supposant que les vitesses des deux etapes sont du premier ordre 
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(2)d(BJ - -- --
v dt = k1 [A]- k 2[BJ 

- d[Cf ___ ·---------• - -
{j)_=k2[B] 

d(x-y) k
1
(a x)-k

2
(x-y) 

dt 

L'integration de cette equation donne : 

(a-x)=a.e-kit D'ou 

(3) dy dy - -=k2x-k2 y) ⇒ -+k2y=k,x 
ill ili ~ 

La resolution de cette equation sans second membre donne : 

dt 

dy = k2(x-y) 
dt 

⇒ y = N. e-k2t Comme solution ce cette equation 

La resolution de cette equation avec second membre donne : 

dy +k~y=k2x avec y=N(t).e-k2 t 
dt L. 

N'(t).e-k2t -k2N(t).e-k2t +k2N(t).e-kzt -:k2x=k2 .a.(1-e-k11 ) 

N'(t) = kz.a. (ekzt .... e(k2-k1)t 

ekzt e<k2-k1)t 
N(t)=k2.a.(-- ---) + cte 

k2 k2 -k1 

y = N(t).e-kzt = a- k2.a e-k1t + cte.e-k2t 
k2 -k1 

at = 0, on a y = 0 

+ cte ⇒ 
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Representation graphique : 

r..□ nc 

t max 

On remarque que : 

:[CJ ____ ____,.---

• L'equation dormant [A] est une exponentielle decroissante 

. t 

• L'equation donnant [BJ montre que sa concentration ne s'accumule pas 

indefiniment. Elle passe par un maximum que 1' on peut calculer : 

d~~] = 0. Ce qui permet de calculer [B]max qui est obten:u _pour un temps t 

1 k • qu'on appelle 1:max, tel que: tmax =---.ln-1. 
. k2 -k1 k1 
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On trouve la valeur de B au bout de cet instant : 

kz 
Le maximum de [B] est d'autant plus accentue que la deuxieme etape B➔C 

est plus lente c1est-~-dire k2 << k1. 

• La concentration en [CJ est conditionnee par celle de [B]. Elle ne devient 

significative qu'apres une periode d'induction, autant plus longue que [B]rnax 
·-•:~\'~· ti, 

est accentue. La courbe [C] presente un point d'inflexion que Pon peut calculer 

a partir de la derivee seconde : 

Cas particulier ·: 

1- k1 >> k2 --

d2 
=0 

dt 2 

[B) = a,k1 . [e-k1t - e-k2t] ::::: a.k1. [ e-k2t] ;:::J a. e-kzt 
k2 -k1 k1 

⇒ [B] >> [A]= a.e-kit 

Aun certain moment [A] devient presque.egal a zero. 

[CJ= a 1- z,e - i·e ;:::; a.~-e-kzt) 
[ 

k -k1t k -kzt] , 

. k2 -k1 

. kz 
L'etape B➔C est l'etape la plus lente, et c'est celle-ci qui implose sa vitesse 

au systeme (c'est l'etape regulatrice) . 

. B ne peut pas s'accumuler, une fois forme. · 

[A]= a.e-k1t 



[BJ= a.kl .[e-k1t_ e-k2tJ ~ a,k1.[e-kitl= .[AJ 
k2 -k1 k2 k2 

[B] est tres faible que [A] 

[C) =? 

a=[A]+[B]+[C]~[A]+[C] car [B] est negligeable. 

[CJ=;-[A] = a.(l-e-k1t) 

d[B] k1[A] k2[B] avec [BJ = ki .[A] 
dt k2 

d[B] =O 
dt 

Done, on peut lui appliquer }'approximation de Fetat stationnaire. 

,, 
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I- INTRODUCTION 

Les expressions de vitesse obtenues dans le premier chapitre ont ete obtenues a 
partir d'un mecanisme reactionnel compose d'une sequence de reaction elementaire 

etablie a partir des resultats experimentaux. 

La theorie des reactions elementaires fait appel dans la plupart des cas a la 

theorie cinetique des gaz. Cette theorie ne donne des resultats satisfaisants que dans 

le cas des reactions en phase gazeuse. 

II- THEORJE DES REACTIONS BIMOLECULAIRES 

Pour que deux molecules A et B donnent lieu a une reaction chimique, nous 

admettons: 

• qu'elles entrent en collision l'une avec l'autre, 

• que ces molecules sont des spheres rigides, n'interagissant pas l'une avec 

l'autre (pas d'influence a distance), 

• que leurs diametres 2r sont independants de la nature et des proprietes de la 

collision, 

• que seules les collisions mettant en jeu des energies cinetiques superieures a 
une energie critique minimale donnent lieu a des reactions chim.iques. 

11.1- Vitesse de collision bimoleculaire : 

A (g) + B (g) ➔ produits (g) 

Soit un gaz constitue par deux types de i;nolecules A et B est en equilibre 

thermique. Le diametre de. ces molecules est respectivement 2rA et 2rB, 

Considerons une molecule A, se depla9ant dans un gaz contenant nB molecules 

de B par unite de volume. Supposons que les molecules de B sonr au repos. La 

section efficace de collision entre une molecule de A et une molecule de B cr AB est 

liee aux rayons rA et rB par la relation: crAB = 1t (rA + rB)2. 
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d 
V ::::. 
A/B t 

L'espace a l'interieur duquel une molecule de A peut entrer en collision avec 

les molecules de B, pendant un intervalle de temps de 1 s est le volume b~y~ par la 

molecule A. Soit v NB, la vitesse relative moyenne de A/B, le nombre de collision 

entre une molecule A et les molecules B est, par seconde egal a : 
Vcot = IlB.O'AB.VAJB =. Ilg.V,,vs.1t.(rA+rB)2. 

D'apres la loi de distribution de vitesse de Maxwell Boltzman : 

VAIB 
= /8.k.T 

' 1t.µ 

1 1 1 -=--+--
µ 

⇒ 

µ: inasse reduite du systeme 

mA.mB µ =----
mA +mB 

Si on a nA molecules de A : 

VC01. = nB,O'AB,V A./B =, IlB.V AJB,TC.(rA+rB)2. 

( ) 2 J8·"- k.T = rA+rB. µ .nA.nB 

0 Z. ( )2 ✓1 8.n. k.T fr' · d n· . n pose : AB = r A + rB . equence e co 1s10n 
µ . 

v 1 = ZAB .nA. nB CO. A +---+ I! 
nombre de choc 
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II.2- ·Fraction de collision efficace 

Panni tous les chocs qui ont lieu entre A et B, seule la fraction ayant une 

energie superieure a tc donnera une reaction chimique. Cette fraction peut etre 

calculee a partir de la relation de distribution de Boltzman : 

n = no. e k.T 

= no. e R.T 

Vitesse de reaction: 

- R 
k=­

:N 

Z _ ( . ) 2 /8.n. k.T 
AB - r A + rB . '\J 

V µ . 

Remarque: 
_,-':'"~ ,.,- ....... 

/ I \. I ... , 

: . ~--. --H \ 
.- / \ / \ 

I l $ \ 

. . ' 
I 

:N: nombre d1Avogadro 

k : constante de Boltzman 
• 

Ee 

frequence de collision 

12 + H2 (les atomes sont du meme cote) 
I 

\ 1 \ .: 

' , t ' \ I ~ l 

' ' , 
' I ' · H ' .\\,. "... ,.' ... - ... ... _, 

.. -.... . .,• ... 
·./' ... \_ ,' ... , 
/ I ' / H \ 

J \ I \ 

J \ I \ 
j ia I \ 

: 1 : i 
J l I 

t • 
I J 
t I 

pas de _____ 2IH (si les 2 molecules sont orientees differemment) 
reaction I j ' . 

, 1.-, 
I f l 
l I I 

I f ' 

' ' ' \ H.....;-' --'.-\-I / · 
\ \.\.' /' 
'-, .... _ ... , " .......... ' 

L'orientation des molecules joue. un role important, en plus de l'energie 

critique minimale. 
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Il est indispensable que I' orientation des molecules soit satisfaisante. Le 

nombre de choc efficace est d'autant plus faible que les molecules sont complexes 

(ayant plusieurs orientations dans l'espace). On tient compte de cette difficulte en 

introduisant dans !'expression de vitesse un facteur P, appele facteur sterique ou de 

probabilite, qui evalue la probabilite d' avoir une orientation favorable . 
• Atomes: p;:::: J 

Molecules simples : P ;:::: 0,4 - 0,6 

Molecules complexes : P;:::: 10-10 

. A 

Ee 

Ea= -

Ea 

= k.eR.T 

et 

Ee 

kth = P. ZAB • e R. T 

d(lnk) 
d(l/RT) 

a( ln(P.ZAB .e-ii)) 
d(l/RT) 

1 
Ea = Ee + -.R:.T 

2 

Ee Ea 

p . z AB • e RT • e RT 

I 

A = P.ZAB.e 2 

p -
A 

= P.ZAB.e 

Ee-Ea 
RT 

II- THEORIE DE L'ETAT DE TRANSITION OU DU COMPLEXE ACTIVE 

(EYRING) 

La theorie de collision considere l' energie des especes reactives juste avant le 
' . 

choc. Elle ne se preoccupe pas de ce qui se passe pendant la duree tres breve du choc 

ni de ce qui differencie, du point de vue chimique, un choc efficace d.'un choc 

ineffi.cace. 
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Dans ce dernier cas, les especes reactives gardent leur individualite. Au 

contraire, au cours d'un choc efficace, il se forme un edifice transitoire, appele 

complexe active qui peut soit se transformei:- en produits soit revenir aux reactifs 

in.itiaux. 

A+ B # [A- - - -BJ C + D 

L'etat de transition OU complexe active est considere comme une espece 

chimique reelle qu' on peut traiter thermodynamiquement. 

Ex: 

H-H + D [H- - H- -Dl k' 
H + H-D 

energle 

* [H--H--D] 

H-:H+D 

H+B-D 

a. : temps necessaire que met le complexe active pour se transformer en 

produits. 

E* : energie d' activation de la reaction dans le sens direct. 

E':;c : energie d'activa~ion de la reaction dans le sens inverse. 

MI =. E,,,. - E1*: chaleur de la reaction 
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A+B 
k' c# ____ _ 

[C*J 
K~ = 

[A]. [B] 

produits 

D'apres la cinetique formelle: v = k'. [C*] et corn.me [C*] = K~ . [A]. [B] 

v=k'.K; .[A].[B] = kexp. [A].[B] avec kexp. = k'. K~ 

AG0;:t 
--~ 

en pnnc1pe ~ = e R.T et 

k' 
k' est la constante de vitesse correspondant au passage de : C* ➔ produits 

D 'apres la thermodynamique statistique : 

k'= k.T 
h 

k. T, 
v::::--.e 

h 

ti.GO¢ 

R.T . [A).[~] 

k = 1,34 10-23 j.K-1 cte deBoltzman 

h = 6,624 10-34 j.s cte de planck 

T : temperature 

AH 0 * AS 0
¢ 

k T -- -
Vitesse absolue de la reaction: v = -· - 1

• e R.T • e R .. [A]. [B] 
h 

Constante de vitesse theorique : 

kexp = kui 

LlEa Mf 0 * + RT tJ:-!O;t: 1 dlnkexp dlnkth 
= = +-

RT~ RT2 RT2 dt dt T 

⇒ LIBa - L\.HO:;=, + R.1' 

• 
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lnkth 7' lnkexP 

L\HQ:;t ti.so:;;= lnA _ LlEa + -
h RT R RT 

LlEa LiS0 :;: 

lnA -
LlEa 

---+1+ = RT R RT 

⇒ ti.So ,;e R.[lnA -1] h 

D 'apres la theorie de collision : 

Ea 1 

_ -P( )2 /18.rc.k.T -R.T+ 2 - - . rA + rB . .e 
~ µ 

Cette relation montre que le facteur sterique P depend de l' entropie 

d'activation ti.S*. 

ill- REACTIONS EN CHAINE 

On peut declencher une reaction chimique, par irradiation a I 'aide d'une source 

' emettant un rayonnement d~energie suffisante {photochimie hv), ou bien par un 

processus thennique (A). Les molecules se scindent pour donner lieu a la formation -
de radicaux libres ou d'atomes qui peuvent se combiner·en suite differemment. 

TI existe plusieurs etapes : 

1- Initiation 

C'est l\~tape de formation des centres,actifs. L'energie dJune telle etape_est tres 

elevee (Ea ;;:J 30 a 60 Kcal/mol) 

2- Propagation . 
Ce sont les etapes dans les quelleS' se propagent les centres aclifs 
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R• + • • • • • 

R~ + • • • • • 
R• 

2 + • • • • • 

R• 
3 + • • • • • 

R~ 
1 + • • • • • 

Ea est relativement faible 

car le radical libre est tres reactif. 

3- Transfert 

t.i. 

C2H6 ➔ 2 •cH3 

➔ R; .J.. • • • • ' 

➔ R; + • ••• 

➔ R• ..L • • • • 3 I 

➔ R• 
4 + • • • • maillon de chame 

➔ R• 
l + • • • • 

10 Kcal/mo I). Ce sont des reactions tres rapides 

•cH
3 + C2H6 ➔ CH4 + •c2Hs . transfert 

•c2H5 ➔ C2H4 + •H } maillon de chaine 
•H + C2H6 ➔ H2 + •c2H5 

•cH3 n'est pas porteur de chaine car il se detruit rapidement pour donner 

• C2H5 . Le po~eur de chafue est • C2H 5 . 

Les produits de la reaction sont C21-4 et H2 car ils se repetent 1 fois. 

La longueur de chaine 1 represente le nombre de cycles ou de maillon de chaine 

au.xquels peut participer en moyenne un radical depuis sa formation jusqu'a sa 

disparition dans la reaction de rupture. 

1 
= vitesse de disparition des reactifs 

vitesse de formation des radicaux dans r etape d'initiation 
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4- Rupture de chaine 

C'est la recombinaison des radicaux libres pour donner des molecules sttables 

➔ Ea ~ 0 Kcal/mol 

Ex : Pyrolyse des hyrocarbures (seule action de la chaleur) "'":!~, 

Initiation : 

Propagation : 

transfert •cH3 + 

maillon de chatne 
•c2Hs 

H• + 

Rupture de cha.me : 

k2 
C2H6 ➔ 

k3 
➔ C2H4 

C2H6 
k4 
➔ 

_-.... 
./ 

CH4 + ~<=·2Hs E 2 :::;33 kj 

+ H• E3 =167 kj 

H2 + ~C2Hs E 4 = 29 k:j 

Les especes intermediaires sont • cH3 • H• et • c2H5 • On leur applique 

l 'approximation de 1' etat stationnaire. 

CD d(H•] = • .] = d t . k3. [ C2H5 ]- k 4 •• [H . [C2H 6 ] O 

(~) drcH3 ] = 2k
1
.[C2H 6

]-k
2
.[.CH

3
].[C

2
H

6
J = ~(T 

dt 

(3) - dt 
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(D+(j)+(~) ⇒ 

Determination des differentes equations de vitesse. 

r.-
d[C2H4] = k3. [. C2H5] = k3. I~ . .j[C2H6] 

dt Vk5 

j 

d[H2 ] .,[. • k3 ~ -; ~ / H = k4 . H ]. [C2H6 ] = k 4 • -. _11-.[C2H 6 ] - .[C2H6 ] == k1. /..:1._-. -v[C2 6 
dt . · . k4 v k 5 V k 5 

On remarque qu'il ya deux congibutions ; done 2 reactions, d'apres le nombre 
,.,..., .. ,,.., ·-·-· ,,_., 

de termes qui s'additionne dans la vitesse de la reaction: . . 

vrn =2.vc H 
4 4 10 

Les produits fondBJ?entaux sont ceux qui apparaissent dans le maillon de . 

chaine puisqu'ils se repetent 1 fois. 

-44-

,, 



I 
l~-t;-

l 
' I• \ 

\ 

.. 

1 
= vitesse de disparition de C2H 6 

vitesse d'apparition de •cH3 

3. ki-[C2H 6 ] + k3 . ✓~: .[C2H 6]: 

=----------~--
2. k1• [C2H 6 ) 

Remarque: 

Si 1 est grand, on fait l' approximation suivante : 

La vitesse de propagation est superieure a la vitesse d'initiation (vp >> vi). 
v ..,i 1'21\~ CI,("•··" 'i 

k k O , 1· k[CH] (v"u:v,\s_; Ii. ' ⇒ 1 << 3 . n neg 1ge 3 1 2 6 · , i 

~ ½ k 3 . /-.[C2H 6 ] 

1 = ~ks 
2. k 1• [C2H 6 ] 

C4H1o et CHi sont les produits mineurs de la reaction car ils n'apparaissent pas 

dans le maillon de chaine. 

H2 et C2H4 sont les produits majeurs et fondamentaux car ils sont produits L fois . 
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