CINETIQUE CHIMIQUE

I- INTRODUCTION
Les réactions chimigues correspondent 2 la mmdlﬁcanon de ¥’ assemblage des
atomes formant les réactifs, avec genemlsment rupture et formation de certaines

liatsons.
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L écriture de la réaction fournit.le bilan de la réaction, c'est-a-dire donne la
nature des produits chimiques de 1’état initial et de 1’état final.

fietinét de prédire si une telle féaction puisse avoir

Si la fHetitibdynamique nous B

1800 (2 partir'de la seule connaissance de BGLAG <0). Au contraire, elle ne peut pas

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

Tj’@h;ei de la cinétique chlmlque est donc fﬁmde dé1a vitesseide dérouleme

Fonctionidd différents facteurs%
g} ?,A;?&éagiﬁsaﬁ%esg da températurg,
ﬁ”ﬁﬁ%ﬁéﬁceﬁe& cataiysams etc

Ces études cinétiques présentant un intérét pratique et théorique, considérable.

Ainsi, c’est la vitesse qui détermine en industrie, la production, et par conséquent, ie’

rendement d™un procédé industriel. Du point de vue théorique, la cinétique chimique

permet de mieux comprendre le mécanisme de Dinteraction des substances c'est-i-

~dire comment se fassent les réactions chimiques selon les conditions du milien
réactionnel. |

En effet la réaction :
2NO(g) + Bn (g) > 2BNO(g)




ne nous renseigne pas sur les étapes intermédiaires. Théoriquement, il existe deux
schémas réactionnels :
e Soit qu’il n’y a aucune réaction intermédiaire

par une rencomire

2NO{(g + Bnry(g e 2 BiINO {(g)
» Soit que la réaction se fait en deux étapes :
NO({g) + Br(g =  NOBr, (g)
NO(g) + NOBr,(g) ~  2BINO(g)
ZNO(g) + Br(g) > 2 BiNUO(g)

Ces deux schémas réactionnels conduisent au méme produit chimique BrNO,
mais les processus de combinaison des molécules sont différents.
La cinétique chimique est ]’une des voies possibles permettant la détermination

du déroulement des réactions chimiques.

II- VITESSE DEREACTION

Soit la réaction compléte suivante :
ad + bB - eC + db
1=0 ny ny ‘ ne, ny
f ny=n, - ax ny=hg —bx Me=ne +CX n,=n, +dx

x est le degré d’avancement de la réaction.
L’expérience montre que les concentrations des réactifs A et B diminuent au-

C et D augmentent.

cours du temps ; alors que les concentrations des produits

; @ HAO - EA _ HBO — np 'x nc‘” nCO - op — nDD

a - b - c d

Dans le volume V; on-définit la vitesse de la réaction par :
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1 dx 1 dn, 1 dn, 1 dn, 1dn,
Vpi = e = e = 2 = = —.
Rbs™ 7@ Vi b V.dt ¢ Vat d V.
Notons que :
_odal 4 msy o _1dn ona AV
dt dt " v A Vi odt
- et par conséquent, dial ] V o, ne sont égaux que si le volume est ccnstant

Donc s1 V est constant :

- v = L 4x 1 1dn, __ 1daA]
- Vo dt a V dt a; dt
'Si V est variable :
oo ldx 1 lamg | ldal
Voodt a -V odt a dt
d[A]

L L 1 dn : ' .
chimique il ne s’effectue pas de réaction ; par contre VE& est nul. Sidonc V varie,

il faut définir Ia vitesse par — = _L 9‘9&
a V. dt

o

On aura a étudier que les réactions s’effectuant dans des systémes clos a

volume constant.

II- INFLUENCE DE LA CONCENTRATION - NOTION D’ORDRE
III.1- Equation cinétique : v=F(C,) |
H, + I, —» 2HI v = k[H,1[I,1 -

k.[H,].[Br,]
. BT
[Brz ]

H2+Br2‘—-—> 2HBr v o=



L’équation cinétique est 1’équation qui lie la vitesse de la réaction & la
concentration des produsts ot des réactifs. On parle aussi d’expression cinétique.

Pour une réaction irréversible A — B v=F(C;)
En général, il n’est pas possible de prédire la forme de la fonction F(C;) 2

partir de la seule connaissance de I’équation stoichiométrique.
#*

Exemple : H, réagit avec les halogénes selon la méme équation chimique, mais les
¢quations cinétiques sont différentes. Ces différences proviennent du fait que les deux
réactions procedent par des mécanismes différents. I

H, + I, — 2HI est une réaction simple entre deux melécules. Par contre
H, + Br, — 2HBr est une réaction complexe qui est une suite de plusieurs

étapes €lémentaires faisant intervenir la dissociation des molécules en atomes.

En général, la fonction F(C,) dépend des concentrations mais pas de la

température. Elle dépend du temps puisque les concentrations en dépendent.
La constante cinétique k ne dépend pas de la concentration, donc ne dépend pas

du temps. Elle vatie avec la température (T). k est appelé constante de vitesse.

III.2- Ordre de réaction
Expérimentalement, on observe qu’il existe un grand nombre de réactions pour

lesquelles la fonction F(C;) est un mondme de concentration instantanée du mélange’
réactionnel. v=F(C,)

La vitesse s’ exprime simplement par le produit

v o= k. Cl L Cyr Cy s c’
‘Les exposants individuels Oy, O, Ogy v v e e o, ... sont les ordres partiels par
rapporﬁ aux composés 1, 2, 3, ...;;:i,
L n =g+ Catast+ +cxg + représente I’ordre globale de la réaction.



Les coefficients o, n’ont en général rien & avoir avec les coefficients
stoichiomértiques v; de I’équation chimique, sauf dans certains cas particuliers (cas
des reactions élémentaires).

L’ordre d’une réaction est une conception d’origine purement expérimentale. 1l

-t

est telle que "expérience le donne. L’ordre peut étre nul, positif ou négatif, entier ou

fractiormel.
Exemples :
. H, + I, — 2HI v = k.JH,LLT
ordre partiel 1 par rapport a H, et ¢galement 1 par rapport a I

L’ordre global n est éga} a n=1+1=2. Donc la réaction est d’ordre 2.

» N, + 3H, — 2NH, v = k.IN,P[H,P.NH, ™
ordres partiels : 1 par rapport'a Ny; 2,25 par rapport 4 H, et -1,5 par rapport 4 NH,
Ordre global: mn=1+225-15=175

1/2
k.[H, .[Br,]

1+ k‘.@l
[Br; ]

Cette réaction n’admet pas d’ordre puisqu’elle ne peut pas se mettre sous la

L H2 + sz - 2HBr V.=

= k[]c

forme d’un mondme de concentration.

IV- INFLUENCE DE LA TEMPERATURE SUR LA VITESSE DES
REACTIONS .
La vitesse d’une réaction n’a de signification que pour une température donnee.
Elié croit de fagon exponentielle avec la température. Une étude expérimentale
B
montre que k semet sous leforme: k = A.e T
A et B sont des constantes particuliéres a chague réacﬁoa
Sikest faible,' la réaction est lente | .

Stk est grand, la réaction est rapide.



IV.1- Energie d’activation — Equation d’arrhénius

Pour qu’une réaction chimique se produise, il faut d’abord que les molécules
des féactifs entrent en contact. Arrhénius suppose que les chocs des molécules ne
seraient pas tous efficaces, et ne conduiraient pas tous aux produits. Pour qu’un choc
soit efficace, il faut qu’il ait lieu entre molécules ayant atteint un certain niveau
d’énergie.
Exemple:

CH;-Br + KOH — CH,;-OH + KBr

Pour que le choc entre CH3-Br et KOH conduise 2 la formation de CH;-OH et
KBr, 1l faut que ces molécules atteignent un certain niveau d’énergie qui est propre a
cette réaction. A ce niveau d’énergie les réactifs forment un complexe activé dont
I’évolution ultérieure donnera les produits de la réaction.

Le nombre de collision efficace est trés petit par rapport a celui deé chocs réels.

Si tous les chocs étaient efficaces, toutes les réactions seraient instantanées.

Arrhénius exprime alors la constante de vitesse k en fonction de 1’énergie
' d’ac’tivaiion:
- ;

k = A*e-;; A donc B = ,~E£

R

A = cte : facteur de fréquence

T : température en K (kelvin)

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

Ea : énergie d’activation |

Ea est la différence entre le niveau d’¢énergie moyen des molécules réagissantes
et celui qu’elles doivent atteindre pour que la collision soit efficace et que le
complexe activé fiuisse évoluer vers les produits. Un choc est efficace lorsque
l’énergied’adi;ration est acquise par les molécules des ré;wtifs ainsi, la réaction peut

avoir liew.
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Ensrgis

{&. . ... Bjcomplexe acivé

SN

AH =Ea -Ea’

. \ C+D .

Svmiution de la réaction

e

Exemple:
CH,-Br + OH™ = . HO-CH; + Br
o il i ]
OH_/’ﬁ\f\C Br HO------ C-;---- Br
H
oH—— C.., +  Br
. %‘I/H R
g ,

La rencontre de OH" et de CH3Br conduit 4 un complexe activé, qui n’est pas
un intermédiaire de la réaction mais]unérrangemcnt d’atomes dont 1’énergie est

sup€rieure a tous les autres.



OH" s’approche du carbone, donc I'amorce dé 1a formation de la lisison HO-C.
Simultanément ’atome Br s’éloigne et I'allongement de la haison —C-Br qui n’est

pas encore rompue.

IV.2- Détermination de I’énergie d’activation

Ea
kK = Ae N e Ik = A -2
o R.T
Ea est donné par la pente de la courbe Ink = f{(1/T)
Ik
AT
oubien,si aT; — onconnaitk;
et aT, — onconnaitk,
ona: lnklmlnAwi-Ei et Ink, = InA - Ea
R.T, R.T,
d’ou : Ea = w ln-lg—z*
L-T K

V- INFLUENCE DES CATALYSEURS



VI- QUELQUES TYPES DE REACTION

V1.1 Molécularité d’une réaction

On appelle molécularité-dpne réaction élémentaire, la somme des coefficients

stoichiométrique affectant les réactifs. C’est donc aussi le nombre d’especes

individuelles qui interviennent en tant que réactifs.

V1.2- Réaction élémentaire

On appelle réaction €lémentaire, toute réaction qui s’effectue entre espéces

chimiques individuelles des réactifs et au cours de laquelle aucune autre espéce

chimique ne se forme. Donc, elle s’effectue en une seule étape sans qu’apparaissent

des composés intermédiaires entre réactifs et produits. Par contre, ceux-ci peuvent se

trouver dans des états excités.

Il existe trois sortes de réactions élémentaires :

Type de réactiod

Loi1 de vitesse

Ordre ou molécularité

monomoléculaire v = k.[B1,] ordre 1
Br, — 2Br une seule molécule est moleécularite 1
‘ mise en jeu.
bimoléculaire v = k.[CH,BrJ[OH7]|

CH3;Br+OH — HOCHj3 +Br

la réaction provient d’un

choc de deux molécules.

ordre 2

molécularité 2

trimoléculaire
2NO + 0, = 2NO,

v = k.[NOTPO,]
la réaction résulte d’un

choc entre 3 molécules.

ordre 3

molécularté 3

Cas d’une réaction bimoléculaire.

Considérons une réaction bimoléculaire dutype: 2A — B

Sa vitesseest: v=k.[AJF

p étant I’ordre de la réaction




v est égale au nombre de molécules B formées par unité de volume et de temps.
Or, B se forme a chaque fois qu’il y a un choc entre deux molécules de A. Donc, v est
proportionnelle a la fréquence Z des collisions par unité de volume, c'est-a-dire au
nombre de collision par unité de volume et de temps.

= v=k'.Z

On verra plus tard que : Z=k". 0

avec n = nombre de molécules de A par unité de volume = [A]
= v=k .Z=k.k’.n’=k.n’ =k.[AT
Cette réaction ressemble a celle qui exprime v expérimentalement :
v =k.[AF doncp=2

Donc I’ordre cinétique d’une réaction élémentaire est égal a4 sa molécularité.

I’inverse n’est pas vrai ; une réaction d’ordre 2 n’est pas forcément bimoléculaire

(elle peut étre trimoléculaire).

V1.3- Réaction simple
Une réaction simple est une réaction dont la vitesse de disparition des réactifs
est egale & celle de formation des produits et gui posséde un ordre.
Une réaction élémentaire est une réaction simple. Mais, une réaction simple

n’est pas forcément une réaction élémentaire.

V1.4- Réactien complexe

Exemple : La réaction 2HI + H,0, — I, + 2H,0, se produit en deux étapes

successives :
® CHI + H,0, - IOH + H,0 étape lente
@ HI + IOH - I, + H,0 étape rapide

C2HI + H,0, - I, + 2H,0

Expérimentalement, on tr'ouvé'que ’ordre de cette réaction est égal a 2.

-10-



Lorsqu’on procéde a la mesure expérimentale de vitesse de cette réaction, on

ne mesure réellement que la vitesse de 1’étape lente (étape @). La vitesse de 1'étape
rapide (étape @) étant trés grande pour étre mesurée simultanément avec celle de

I"étape @. La réaction O est bimoléculaire, son ordre est égal a 2 ; et c’est toujours

I’étape lente qui est ’étape déterminante en ce qui concerne la vitesse d’une réaction
complexe.

D’une facon générale, quand I"ordre d’une réaction n’est pas égal au nombre
de molécules mises en jeu dans une réaction, la réaction est-donc une réaction
complexe. Mais, si I’ordre de la réaction est égal au nombre de molécules mises en

jeu, alors la réaction peut étre élémentaire (mais pas forcément).

En conclusion, si une réaction se fait en une seule étape, I’ordre est égal 4 la
molécularité. Si la réaction se fait en pluswurs etapes Pordre est donne par D’étape

lente et traduit la molécularité de cette étape déterminante.

VII- EQUATIONS DE VITESSE
VIL.1- Réaction du premier ordre

Soit 1a réaction :

A = B + C
t=0 , [A]o:a 0 0
t [Al=a—x X X
- L dAa A A Ay
dt dt dt :
v d(a-x) + dx k.(a—x)
dt t , .
dx X dx - t
= : = k.dt t = k| dt
(a—x) ; k @a-x) h
t
[wln(awx)] = [k.t]0 = h—— = k.t
a—-x

-11-



ou encore : Ina—x) = —-k.t + Ina

n{a-x})

ina

>
Si a partir des mesures expérimentales, la représentation de In(a-x)= (t) donng

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

ks’exprimeent’ (s, mn™, B,

temps de demi-réaction

le temps de demi-réaction est le temps nécessaire pour transformer la moitié
(50%) du réactif en produits.

' a
A t=1p, oOna: x=—2-

Dol : ln(a—g-) = ~k.t;;, +lna
Co 1 “a 1. a In2 0693
Done tp= —(lna—-In=) = —(1 = =
- 1= ¢ (lha=hzy = - (n—m) = — k

t1» est constant, il est indépendant de la concentration initiale.

-12-
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11s'écoulele méme temps pour que la concentration passede : a moles

a
—moles
3

s

N
—moles
4

a
—moles
8

in{a-x)

a4 AN

/e \
=ne ) \7\““‘*—

V112~ Réaction du second ordre

Soit la réaction :

A + B — produits
t=0 a b 0
t a—x b,‘ X X

ona: v = _dA] = k.[A].[B]

on a. d((it ) d
8 — X X :
o de-x) & o)
at a (8 -x).(0-x)

13-
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sia=bh c'est-d-dire [Al, =Bl

ona: v = o = k.(a-x)* = dx > = k.dt
dt (a —x)

= k.t

L1~ g 1oL
[aw,x]" [k't]f = a-x a

En portant dans ce cas en fonction du temps, on obtient une droite croissante

a—X

« v e ]
de pente k et d’ordonnée a ’onigine —.
a -

k est exprimé en L.mol.t"

. al2 1
Le temps t;, est tel que: ktyp = ———mm— = —
_p " 4 12 a(a—a/2) a
etenfin: = kuty, = E«:l_ - qui dépend de la concentration initiale [A],.
‘ , ¢ .a
siaZb cest-a-dire [Al,#[B,
ona: v=—d—x;- =‘k.(a'¥-x).(b—x) = dx = k.dt
dt . « (a-x).(b-x)
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! ( 1 - ! )d;x = k.dt

e b-a \a-x b-x,
d’ou ; | —Bi*[»lit(awx)ﬂn(b-x)]: = k.t
—a
1 -h}a(b—x} P
b—a bla-x)

Remargue : Dans le cas ot a # b, on définit le temps de demi-réaction par rapport au

réactif le moins concentré

VIL3- Réaction d’ordre 3
Ce type de réaction est tres rare. On peut avoir plusieurs types de réactions
d’ordre 3.

Bx A + B + C — produits v = k.[A].[B].IC]
A + A + A — produits v = k.[AT
A + 2B - produits v = k.[AL[B]?

Etude du Cas de :

A + B + C — produits |

t=0 - a a a 0
t a-—-x a—3x a—-x ° X
X t
v=-@~xk.(a-x)3 = _[ dx 7 = fk.dt
dt | o(a—x) o
1
= T + cote = k.t
2(a —-x) .

Comme at=0,x=0;cecidonne: e

. = k.t
2@-x)* . 2.a?

-15-



a e
t=t,2, pour x = — ceci implique que : t;;, =
2 2.a%k

EtndeduCasde: A + 2B - C

tel que le cas de la réaction :  Sn®* + 2Fe3* — 2Fe’t + Sn**

ou : O, + 2NO — 2NO, (o.g)

t=0 a b 0
t a-x b-2x X
v = dx _ k.(a-x).(b-2x)> = ‘ “d > = k.dt
dt , {a=x).(b-2x)

en décomposant en €léments simples :

’i cdx ;?( o +Bx+8}dx

o (@—x).(b-2x)* \(a-x) (b=2x)?

S
(2a-b)
aprés avoir explicité cette expression, on trouve :< B = E;j—mi—
2a -
4(a—b)
§=—=
 (2a-b)
d’ot la relation finale : .
et o1 : [Z(z.a--b)x . Ina(b——flx)}
(2a -b)* | b(b~2x) b(a - x)

VI11.4- Réaction d’ordren

Ex : réaction de décomposition

-16-



t=0 a 0 0 v:%:k.(amx)“
t a-—x X X

Ou bien dans le cas d’une réaction guelconque dont les réactifs sont pris dans

les proportions stoichiométriques :

VaA + vpB + veC s produits
t=0 Vaa vga Vea
t vala—x) vg(a—x) v,(a—x)
v = ———L——d{A] = 513—&— = k.(vaa—vyx)*. (vga- \/BX)B. (vea — vc::;)8
Va dt dt )

= (va)" (vp)P. (v@)® k. (a—x)*HPH
= k'.(a—x)"

avec: k'= (VA)UL..(\.»'];_;.,)5.(vc)5 k et o+P+8=n

L’intégration de cette équation ( —‘%— =k.(a—x)") donne :

k.t:l(I __r
(n—-—i) (a_x)nwl (a)n—-l

n-1
t = 2 ! pourn#1

g (n-1).k.a""!

VII.5- Réaction d’ordre zéro

v=%=k.(a~x)o =k = | x =k.t

et [Al=[Al - k.t

~17-



VII- METHODE DE DETERMINATION DES ORDRES DE REACTIONS
VIIL.1- Méthode d’intégration

Cette méthode se base sur la relation intégrée liant le temps a la concentration

(x=ktordreQ, In

=k.t ordre 1, ...).
a—x

I s’agit de chercher la valeur de la constante cinétique k pour tous les types
d’équations intégrées. La bonne équation donne une valeur constante a k. On peut
également chercher parmi toutes les formes intégrées, cette qui graphiquement

permet d’obtenir une droite.

En tracant In =f (1) :
a-—-X
a &
;ﬂ Fhoulg’ ¥ L4
8% In 8-
Sion oblient une courbe de ce 5ion abtient une drolie
genre, cecl impligue que © passant par origine,
- pecl impiquegues :
n =1
n=1
* 1 faut chercher

les gUtres cas
n=0, n=2, 0=,

VIII.2- Méthode des temps de demi-réaction

On a déterminé ’expression de t;, pour chaque ordre :

In2 , ' e
pourn=1 tyn = ..%. ne dépend pas de la concentration initiale
2711 '

Vo=l ti/a= dépend de la concentration initiale

(n-1).k. (a)™~’

- " Le temps 1y, se lin€arise en fonction de la concentration initiale (a) en passant a

. ’Ia forme loganthmque
2]1'-1 1\ S 1
Int I —-.-(n-1).Inla)"
112 (( o) ~ @D
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k reste constant si les essais sont effectués 2 la méme te:ﬂperature T:
La pente de la droite In(ty,) = f(In(a)) donne n qui permet en suite de trouver k

par 'ordonnée 2 I’origine.

VIIL.3- Méthode des tangentes
. . ' Y - dx 8
Soit une réaction pour laquelle v §’écrit : v = i k.(a=x)

telle qu'une réaction de décomposition: A — B + C

ou bien une réaction quelconque dont les réactifs sont pris dans les proportions

£

stoichiométriques :
VA + vgB + veC — .pi'oduits
t=0 Va2 vpa vea
at, — vi=k.(ea-x)" =  lnvyy=lnk + nlnla-x)
at, — vy=k.(a-x,)° = Inv,=Ink + nln@a-x,)
| In Y2
- 1HV2 - h]vl _ : VI
in(a - x,) - In(a - ;) IIJL((a—*x:;,)
(a—xy)

Toutes les grandeurs contenues dans cette expression peuvent étre déduite de la

courbe expérimentale [C] = ft)

Icy 4
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Il existe une méthode analogue qui est déduite de cette expression :

Inv=lnk + nln{a-x)
La pente de la droite Inv={f (ln(a —x)) fournit ’ordre de la réaction. Quant 2 la

constante de vitesse de la réaction, elle sera donnée par I’ordonnée a 1’origine.

Remarque : Cette méthode est peu précise a cause duw tracé manpuel des
tangentes. Cependant, elle reste la plus utilisée surtout quand on dispose des vitesses

1nitiales.

VIIIL.4- Méthode d’isolement d’Ostwald
Quand une réaction fait intervenir plusieurs réactifs, la méthode d’Ostwald est

la plus utilisée dans ce cas.

Ex:
A + B — produits
v = mﬁlﬁj = k.[A]* .[B]F

Si I’on veut déterminer 1’ordre partiel par rapport & A par exemple, on opérera
en présence d’un large excés de B de telle sorte que I'on puisse considérer sa
concentration constante au cours du temps.

L’équation devient alors; v = k'.[A]" avec k' = k.[BJP

On, peut déterminer o par la méthode des tangentes par exemple. On opérera de

maniére analogue si I’on veut déterminer 1’ordre B par rapport a B.
Remarque : Cette méthode présente un inconvénient :

Quand un réactif est présent en grande quantité dans une réaction, il peut en

modifier les propriétés et par conséquent conduire a des résultats erronés.
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VIIL.S- Méthode utilisant les vitesses initiales.
Elle permet de déterminer les ordres partiels des réactifs dans une réaction

simple au tout début de la réaction.

A + B - produits
On fait plusieurs essais :
Essai 1 2 3
Vo Vo, Vo2 Vo3
(Al a3 2o a,
[Blo by b . b2
v = k.[A]*.[B]F = v, = k.[A]°.[B)?

Vol = k*{A]g,l-[ng,i = k'(al)a'(bl)ﬁ } = Voa _ [al T
Vo = k.[AIG, '[B]E,z = k.(a)® ~<bi)5}

11'1*%;1 — lnvozz

=> g =

: h‘lal au hlaz
Voo = KA Bl - k@00 v, [i’é-f
Vo3 = k.[A]g4 -[315,3 = k.(ay)".(by) Vo3 b,

- B = Invy,y — Inv;
. h’lbl - lnbz

Ordre en fonction du temps

La plupart des réaction complexes n’ont pas d’ordre c'est-a-dire la vitess ne se

1

. L
met pas sous la forme classique :v=k.]C;

N

Fe* + 17 =t i1, + R

Exemple :
kg
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k . [Fe*].077°
k.[Fe®*]
[Fe**]

1

Cette réaction n’a pas d’ordre. Cependant, si 1’on se place a t=0, on a:
[Fe*']=0.

- C vy =k JFE]L TP

Initialement, ’ordre est égal &4 1 + 2 = 3. Dans ce type de réaction, il est
intéressant de pouvoir déterminer la vitesse initiale v,. Pour cela, on procede de la
facon suivante.

On pose : [Fe*™] = x = t.f(t)

= f(t) + t.f'(t) lorsquet— 0, v = v, =f(0)=lim>

Vo= —
dt : t—0 t

X : ‘ . W
On porte < en fonction du temps et I’extrapolation a t = 0 donne v..

X h

o 1
pour v = Kk.[AT" In(v) = In(k) + n.In[A]
In(v,) = In(k) + n..InfA],
[A]

In(v,)-In(v)=n.In sin=n,

0
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Si on trouve une droite = la réaction admet un ordre n = n,.

. I: la réaction’ commeénce a ralentir (réaction auto-inhibée). Un prodmt de la
réaction ralentit la vitesse de la réaction. ,

I : 11 y a un produit qui accélére la réaction. La réaction est donc autocatalysée.

IIT : 1a vitesse de la réaction passe par un maximum. C’est le cas particulier

d’une autocatalyse (enzyme).

VIIL.6- Méthode utilisant des parametres sans dimensions (Méthode
de Powell)
C’est une méthode graphique universelle basée sur le fait qu'on met
P’expression de la vitesse sous une forme qui ne dépend ni de k ni de a.

On a vu que:

s pour une réaction de décomposition: A — B + C,oubien

e une reactmn quclconque dont les réactifs sont pris dans les Propomons

stoachmmemques
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viA + vgB + voC - produits

t=0 Vaa vga Vea

I’expression de vitesse pour un ordre quelconque n # 1 s’écrit :
(
Kt = 1 1 o1
(n-——-}_) (a_x)n*l (a)n~1

multiplions par a™” de part et d’autre, on obtient :

~1 -1
(Il-*l) kt (a)n—-l — (a)n ___ (a)n
' (a_x)n-—l (a)n-1
Enposant o = a-x et'c=k.t.(a)n_10nobtient:
X
(o-D.t = o™ =1

Cette expression de dépend ni de k ni de a. Elle est sans dimension.

Sin=1

Explicitement Powell 2 tracé les courbes o=f(t). Pour un ordre n donne, il

existe une relation unique entre o et 7.

Pour n=0 ona oa=-1+]
n=1 a=¢g "
n=2 Q,:L-
T+1
n=3 o= !
2t+1
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" o 0 in

o=0pour =1 (In(z) = 0)
o=1pour =0 (In(t) =-0)
In(t) =In(t) + In(k.a™")

Pour une réaction étudiée, on connait o. mesuré expérimentalement mais on ne
connait pas © puisqué © est fonction de k et de n. Du moment qu’dn connait t, il existe
une relation simple entre In(t) et In(t) : ln(t) = In(f) + ln(k.a“'l)

_ Dong, en portant a en fonction de In(t) au lieu de In(z), on obtient une des
courbes du diagramme mais décalée de In(k.a™"). L’exemple expenmental est ﬂgure
en pomtzllc 11 suffit de le faite coincider avec les courbes theorlques pour déterminer
Pordre. Une fois I’ordre est connu, on peut facilement calculer k a partir de la valeur

de 1a translation In(k.a™?).

Dans le tableau ci-dessous, on reporte les valeurs de In(t) calculés en fonction

dea p'our différentes valeur de |’ordre n.

in (1) |

o n=0 n=1 n=2 n=>3
1.0000 -0 - o o s
0.90000 23036 22504 21972 21432
0.80000 11,6094 11.4999 113863 12685
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0.70000 T 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

F

Une représentation graphique de ces courbes o = f(Int)) pour différentes

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

A sy e

05 a4

04 d

02 4—

2,5 0.0 2.5 ‘ 80




REACTIONS COMPLEXES

Ce sont des réactions qui comportent plusieurs étapes. Elles peuvent étre soit
des réactions réversibles, soit des réactions successives ou des réactions competitives.
I- REACTIONS REVERSIBLES

A+B C+D

Au fur et & mesure que la réaction avance dans le sens direct, il vy a

ralentissement dans le sens inverse. Par conséquent, il v a une vitesse dans le sens

— —
direct v et une vitesse dans le sens inverse v .

La vitesse giabaie de la réaction est la composante de la vitesse directe et

inverse.
-
V=V v
. — S
Aléquilibre: v=20 = Vo=,

1.1- Réaction directe et inverse du 1'* ordre

A Kk B
t=0 a o b
t a-Xx b+x
d[A]
=2 = k. Al - k,[B
-2 Al - kB
dx .
b =ki(a—x) - k;(b+x)
dx
at k; + ky)x + (ka—-k,b)

dx at

T+ kx + (ga - kab)

en séparant les variables, on obtient :

I’intégration de cette équation donne :
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1

m[ln(~il;l ”:**k_l),X} + (k2 -k b)}z = t}o

on obtient finalement : (k, + k_;).t = In( kja - kb )

Cette équation est trés peu utilisée. On préfére travailler & I’équilibre.

A :;:::Eé::: B
t=0 o a = b
t | a-x b+x
teg a-Xe b+x,
dx
— =ki{a-x) - k_;(b+
at ’1(3 ) 1€ X)
ét=teq,0néxxxe = v=0 et ki{fa-x,) = k_;(b+x,)
on remarque que : ' X bt X K¢
‘ k_, a - X,
dx a-X,
— =k (a-x) -k, ,(b+x) = ka-x ~- k. . (b+x)
dt A b+x,
k
! |ab+ax, —bx—x x—ab—ax+bx, +x.x]= —— Jax, —bx—ax+bx_]
b+xe | " b+x€
ax kl k&
= Jax, =bx —ax +bx, |= . +bx,)—-(a+b
Tt = Tan, e mbxoaxabr ] oo f(an, +bag) - (a )]
, dx S T
[(ax, + bx,) - (a + b)x] b+x,
k
- In[-(a+b)x+ax, +bx. ] + cte = Lt
(a+b) [ (a+b)x +ax, +bx] b+x,
at=0,x=0 = cte = JInfax, +bx,]

(a+b)
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1 { [axe + b‘xe} k,
An: = 1
(a+b) | [-(a+b)x +ax, + bx,] b+x,

o Z@Fx T @rb)
(a+b).x, (b+x,)

{a+b)
{b+xg) l

] — e

1.2- Réaction directe du second ordre et inverse du 1" ordre

| A + B =t C
t=0 a a vV 0
i a~-x a-x X
teq a-X, a-Xe Xe
dfA] d{B] diC] dx
41 FTRNP ™ 1 [ALL[B] 1 [C]
dx 2
— =k {(a—-%X)" - k_,.X
= =k@-x0" -k,

étzteq,onavaetmee - 1‘:1(:«3.“);‘3)"‘3 -k .x,

" e 32
S X - = K¢ et k4 _{a=x)” Xe) k,
k-—l (a - Xa) Xe '
dx ,_.___,}E,z_‘{xe. (a-%)%= (a—xe):'z.}st]=I—C—L.[(agx,3 — 28X X + X ,X° —a°X + 2ax X mxzx}
cdt o ox, Xe ¢
é—}i ~--:—153—.[az(:si,e ~X) = X X(X, ~ x)]:ﬁ.[(az - X X)1(X, — x)] =k, .(ia—; -x).(x, —X)
dt  x, , X , Xe

Cette équation qui posséde la méme forme qu’une équafion du second ordre,
s’intégre facilement pour donner pour donner :

o 2 _
kpt o= Ze ‘h{xe(a‘ XCX)]

a_2‘ (Xe, - X)




1.3- Réaction dirécte et inverse du second ordre

A + B —%{L~»~ C + D
t=0 , a a -1 0 0
t a-x a-X X X
teq a-Xe a-Xe Xe Xe
dx 3
~Z =k (2—-x%x) - k_,.x°
dt 1( y !
at=ty,onav=0etx=x,. = 0= k, (a—-x_.)° mkwl.xg
z 2
. X "
k., (a-x,) ‘ ‘ X
dx _ k[ » 2 : 2] _
T -;5-«[ L (e—x) —(@-x.)"x }v--
= %{(a ~ 2ax x-‘-xz;scsz-l:2 "+Zaxex2—x:ix2]
Xe
dx kl 2,.2 2 ky | ax,
=—fa " (x° -x")— 2ax x(x. - x)i= —a(@x,—-a)(x. ~-x -X
e el od- 2wl el a6, 0GR -

Cette équation de vitesse est mathématiquement semblable a celle des réactions
simples du second ordre.

On obtient finalement ;

Kt = X, m[(am?dxc}x-i—axejf

2a(a—x,) a(x, —X)
II- REACTIONS SUCCESSIVES ‘

Ce sont des réactions qui s’effectuent en étapes successives avec formation de
produits intérmédiaires.

A — B - C
t=0 ‘a 0 0
t a—Xx X =Y. y

Supposant que les vitesses des deux étapes sont du premier ordre
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O _dA] _ (2)dB] _ _ | (A,
2ol Sl ra1- 18] oy

dx d(x - d

o ky@-x) D i @) Ky (x-y) Y k- )

@ %mkl(a—}() = E dX )xklvdt
: a—Xx)

L’intégration de cette équation donne :

(a-x)=ae™' Do x =a.(l —e X

&

Ty d d
(é} “gf‘zkthkzy) = E%f‘“l”kzy::kzx

La résolution de cette équation sans second membre donne :

d - : o
:1% +k,y=0 = y=N.e *2' Comme solution ce cette équation
La résolution de cette équation avec second membre donne :
dy gt

‘ a+k2y:k2x avec y:N(t).e”k*

N'(£). €72 —k,N(t).¢™2 + k,N(©). e ¥2' =k, x =kj.a.(1-e ")
| N'(t)=kj.a. (52! — glk2 k1)t

kot e{kz -kt

e
N(t)=k,.a. - + cte
W=t )
y ‘= N(the ™2 = a-Me“k“ + cte.e k2t
kg“‘"k}

at=0,onay=0

0= ‘a- k;.a b cte N cte = kya-a(ky-kj) k.a
ky =k - ky —ky k, —k;

i ' , -k1t ~Kknt
y=all- Ky ekt «««-—————-kl' e“kzt}z all- kpe U -ke }
-, i_ ky -k ky =k ky ~ky |



[A,=a—-x = a. e kIt

- -k
[Cl=y=al|l- Ky —kye
k, -k
[B] = x—y = »ﬁ#&m.[e‘klt - e“kzt]
k, -k,
Représentation graphique :
Cane
~

\

{B]!max
e []
tm&x i

On remarque que :
e [’équation donnant [A] est une exponentielie décroissante
e L’équation domnant [B] montre que sa concenfration ne s’accumule pas

indéfiniment. Elle passe par un maximum que I’on peut calculer :

“dgtB] =(0. Ce qui permet de calculer [B]n.x qui est obtenu pou‘.f un temps t
qu’on appelle tyu, tel que: t, = ! m_lf_z.
PPEiIC tma, e =By
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On trouve la valeur de B au bout de cet instant :

ko

k, k1-kz
B = a.| —-% |
Bl [kaj

ko
Le maximum de [B] est d’autant plus accentué que la deuxiéme étape B—C

est plus lente c'est-a-dire k; <<k;.

e la concentration en [C] est conditionnée par celle de [B]. Elle ne devient
significative qu’apres une période d’induction, autant plus longue que [Blua

est accentue. La courbe [C] présente un point d’inflexion que on peut calculer

a partir de la dérivée seconde :

X ,

d 3/=G = t= 1 .ln&

. dt“ kz ""kl kl

Cas particulier ; ‘
I- ki >>k eI <x g7k
[B] = --E’—lflm.[e“klt - e“kzt] ~ —%ll-{-l».[e”kzt] ~ a e X2t
- ky-k Ky
= [B] >> [A]=a.e X!

A un certain moment [A] devient presque égal a zéro.

-kt ~kqt /
{C} 9 a[l-— kz.e kl'e :I _— (l_e—kgt)

N k2 ”‘k}

. k2 ~
L’étape B—C est I’étape la plus lente, et c’est celle-ci qui implose sa vitesse

au systéme (c’est 1’étape régulatrice).

2- kK >> kg e k2t o g7t
. B ne peut pas s’accumuler; une fois formé.
[Al=a.e™
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o1 - 2 - ] 2 o] Ky

[B] est tres faible que [A]
[C]=7
a=[A]l+[B]+[C]=[A]+[C] car [B] est négligeable.
[Cl=a-[A] = a(1-e7™1"

d[B k
»«»E}«-{]—mkl[A]wkz[B] avec [B] = kl
| d[B] _
at

Dongc, on peut lui appliquer I’approximation de 1”état stationnaire.

[A]
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THEORIE DES REACTIONS ELEMENTAIRES

I- INTRODUCTION ,

Les expressions de vitesse obtenues dans le premier chapitre ont €t€ obtenues a
partir d’un mécanisme réactionnel composé d’une séquence de réaction élémentaire
établie a partir des résultats expérimentaux.

La théorie des réactions élémentaires fait appel dans la plupart des cas 4 la
théorie cinétique des gaz. Cette théorie ne donne des résultats satisfaisants que dans
le cas des réactions en phase gazeuse.

II- THEORIE DES REACTIONS BIMOLECULAIRES
Pour que deux molécules A et B donnent lieu 2 une réaction chimique, nous
admettons :
e qu’eclles entrent en collision I'une avec 1’autre,
e que ces molécules sont des sphéres rigides, n’interagissant pas l'une avec
I’antre (pas d’influence a dista‘riceL
o que leurs diametres 2r sont indépendants de la nature et des proprietés de la
collision, | ‘
e que seules les collisions mettant en jeu des énergies cinétiques supeneures a
une énergie critique minimale donnent lieu a des réactions chxmiques
IL.1- Vitesse de collision bimoléculaire :
A(g) + B{(g) — produits(g)

Soit un gaz constitué par deux types de molécules A et B est en équilibre
thermique. Le diameétre de ces molécules est respectivement 2ry et 2rp.

Considérons une molécule A, se déplacant dans un gaz contenant ng molécules
de B par unit¢ de volume. Supposons que les m(}lccules de B sont au repos. La
section efficace de collision entre une molécule de A et une mclecule de B oup est

liée aux rayons T, et Iy par la relatzqn o= T(Tat+ rB) .
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L’espace & I’intérieur duquel une molécule de A peut entrer en collision avec
les molécules de B, pendant un intervalle de temps de 1 s est le vokame balayée par 1a
moiécule A. Soit v,p, la vitesse relative moyenne de A/B, le nombre de collision
entre une molecule A et les molécules B est, par seconde égal a :

Veol = DB.CAB-VAB = . ng.v‘w.n.(rg&-rg)z.

D’aprés la loi de distribution de vitesse de Maxwell Boltzman :

8.k.T . : (s 3
Vip = \ u : masse réduite du systéme
: U -
L S I - B
B m, mp my +Mp

Sion a ny molécules de A
2
VCo = NB.Oan.Vas ™. BB.VNB.?E.(I‘A+TB) .
v =HA'D“B'GAB'VA1"B

C’DLA «— B

— 2 7
= nA.nB.TL(IA+IB) “AfB

BkT

\; U
gm kT

Veol

A +— B

= 2
= na.0p. 7 (T, +15)°

- 2
= (rA+rB) . Ny, Np

| — |
Onpose: Zuz= (1, +T, )2 Jw fréquence de collision
K .

v = Z,p.-Nu.0p nombre de choc

col

" h > B
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11.2- Fraction de collision efficace

Parmi tous les chocs qui ont lieu entre A et B, seule la fraction ayant une
énergie supérieure a £, donnera une reaction chimique. Cette fraction peut étre

calculée & partir de la relation de distribution de Boltzman :

n=n,e <! E, =€.N N :nombre d'Avogadro
_Fe
_ R.T PR K
=n,.¢€ Y : constante de Boltzman
_Ee
. e : R.T
Vitesse de reaction : V = Z,g-€ . N 0y
87 kT , .
Zyg= (1, +1 2, fréquence de collision
ATB Y ‘
Nt
. RT

~
-
-

o -

-

- -
A -

-,

” — I, + H, (lesatomes sont du méme cété)

-

y _Pas de = 2IH (siles 2 molécules sont orientées différemment)

réaction

-
£ -
- -
-k - .

P L T
- - -

L’orientation des molécules joue un rdle important, en plus de 1’énergie
critique minimale. '
37



Il est indispensable que l'orientation des molécules soit satisfaisante. Le
nombre de choc efficace est d’autant plus faible que les molécules sont complexes
(ayant plusieurs orientations dans [’espace). On tient compte de cette difficulté en
introduisant dans !’expression de vitesse un facteur P, appelé facteur stérique ou de
probabilité, quu évalue la probabilité d’avoir une orientation favorable.

" Atomes:P=1
Molécules simples : P = 0,4~ 0,6
Molécules complexes : P~ 107'°

Ee

_Ee
YV = P.ZAB.C‘ RT. DA.HB et kﬂ’l —_ P'ZA.B“e RT
_Ec
a| In@. Zps ¢ =)
_ _ d(nk) _ _
d(l/RT) d(1/RT)
,1 |
Ea = Ec + =.RT
2
Ba _Be Ea _ Ec—Ea
A = k.e® = P Z,p.e RT. eRT = P.Z,p.¢ R

1
A = P.ZAB.eZ

A
1
Z,g .82

- THEORIE DE L’ETAT DE TRANSITION OU DU COMPLEXE Acm
(EYRING) | R

La théorie de collision considére I"énergie des espéces réactives 3uste avant le
choc. Elle ne se préoccupe pas de ce qui se passe pendant la durée trés breve du choc

ni de ce qui différencie, du point de vue chimique, un choc efficace d’in choc
‘inefficace.
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Dans ce demier cas, les espéces réactives gardent leur individualite. Au
contraire, au cours d’'un choc efficace, il se forme un édifice transitoire, appele

complexe activé qui peut soit se transformer em produits soit revenir aux réactifs

initiaux.

A + B

[A----B]Y — C+D

L’état de transition ou complexe activé est considéré comme une espece

chimique réelle qu’on peut traiter thermodynamiguement.

Ex: .
kl
HH +D [H--H--DTF H + HD
&nargie ‘
X ®
H--H--D]
of =~

. AH=E"-E™:

i . H+ED

Svolution de ia réaction

o temps neécessaire que met le complexe activé pour se transformer en
produits.

E” : énergie d’activation de la réaction dans le sens direct.
B : énergie d’activation de la réaction dans le sens inverse.

AH= E‘- E™: chaleur de la réaction
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gy

C#
K# — [Ci}

¢ [AL[B]

A+ B

» produits

D’aprés la cinétique formelle : v=k".[C”] et comme [C”] = K& .[A].[B]

v=k'. K .[A]. [Bl = ke [A].[B] avec K, = k'.KG
enprincipe K7 =e RT et AG®" = AH*® = TAS®"

k?
k’ est la constante de vitesse correspondant au passage de : G© - produits

D’apres la thermodynamique statistique :

k =13410°% iK' cte de Boltzman

k'l= — h =6,624 107 js cte de planck
T : température

AG*

v= —ﬁz*.e RT [A].[B]

- AHO# ASO?es
) kK. T, -
Vitesse absolue de laréaction: v= --h-w~5‘.e RT ¢ R [A].[B]
1-(- T ~m0¢ A80¢
Constante de vitesse théorique : kg = h e RT e R
Kep = ke 7
dlnksxp . dlnkfh o AFEa _ AHO% +RT ' _ AI‘IC'# + }“
dt dt RT? RT2 - - RT* T

-40-



Inke, = InK ey

— Oz O =
LT AHT AS AR
h RT R RT
a o
LK. T _ABa . ASS®_ APa
h RT R | RT
k.T

= AS°" = R./InA - th -1

D’apres la théorie de collision :

- AEa AS%% Ea 1
k.T ~5=+1 BrkT “rRr'
e RT e R = =P( +1) e BT o2

b y

Cette relation montre que le facteur stérique P dépend de Dentropie

d’activation AS”.

ITI- REACTIONS EN CHAINE

On peut déclencher une réaction chimique, par irradiation a 1’aide d’une source
" émettant mz rayonnement d’énergie suffisante (photochimie hv), ou bien par un
- processus thermique (A). Les molécules se scindent pour donner lieu & la formation

de radicaux libres ou d’atomes qui peuvent se combiner en suite différemment.
Il existe plusieurs étapes :

1- Initiation
C’est 1’¢tape de formation des centres.actifs. L’énergie d’une telle étape est trés

élevée (Ea =30 & 60 Kcal/mol)

2- Propagation
Ce sont les étapes dans les quellesse propagent les centres actifs
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R.+ot¢oo -3 R;

+
»
L]
L]
L 2

R;-{—o-coo —~ R§+otot

R;'—}-Qooo' — Rg

+

+

R% + e e s s - R; .« 0 0 maﬂkm de Chaine

R;+oav-o — R;+ot0t

Ea est relativement faible (= 10 Kcal/mol). Ce sont des réactions trés rapides

car le radical libre est trés réactif.

3-  Transfert

Fa E
C,H, — 2°'CH,
"CH; + C,H¢ — CH, + °C,H; transfert
"C,H; —» C,H, + °H

maillon de chaine
‘H + CHy — H, + °C,H;

*CH; n’est pas porteur de chaine car il se détruit rapidement pour donner
*C,H;. Le porteur de chaine est *C,Hs.

Les produits de 1a réaction sont C;H, et H car ils se répetent | fois.
. La longueur de chalne 1 représente le nombre de cycles ou de maillon de chaine
auxquels peut participer en moyenne un radical depuis sa formation jusqu’a sa

disparition dans la réaction de rupture.

_ vitesse de disparition des réactifs
- vitesse de formation des radicaux dans I'étape d'initiation
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4- thture de chaine
C’est la recombinaison des radicaux libres pour donner des molécules stfables

"R* + R 5  R;-R" Ea = 0 Kcal/mol

Ex : Pyrolyse des hyrocarbures (seule action de la chaleur)

Initiation :
kz .

C,H¢ — 2°CH, E, =350 k

Propagation :
ky
k, . -
*C,H CH, + H° ' E, =167 k3
~ maillon de chaine 2ts 7 2 k4 3 :
. . , 4

H‘ “+ CzI’Ié — H2 4 ..CQHS R E,4 == 29 kj

Rupture de chaine : _
ke |
2°C,H; —» CiHyq . | A Es=0X

Les espéces imtermédiaires sont ‘CH,, H® et "C,H;. On leur applique

’approximation de I’état stationnaire.

@d{(ﬁ] = Ksl'CoHs] -k, [HLCH,] = 0

() df" CH ‘ ' .

g { - 3] = Zkl.[CﬁHa}"kz'[ CHg]. [CQHS]

- drrc. g

3 _.L_é___é k {CH3] [C,H¢]— ksiczﬁsl

ke [H°]. [csz—zks:r'cszz = 0

w3



O+ 2+ 3 =
1

[ C,Hy = f—;k—-;.\/[chg} [H'}~"——3kal CHI?  rom] =22
5 4 2z

Détermination des différentes équations de vitesse.

d[C,H . kT
dlC,H,] dzt al . ks.["CyHs] = kz-\/f”‘ [CoH]
5

’ }
d[iz] = k;'[H’}*{Csz =k4'§'\jg~[czﬂal 2.[CHe] = k. F VIC2Hs]
o 4 5

d[CH;) kz [*CH, ] [C,H] = k. 251 [C,H, ]~ 2Ky [C,H,]

dt k,
diCaHyd _ ks .["C,H.]? = ks.}g—.[CzHE,] = k;.[C,Hg]

dt ks

. 1

w"dicg;fié] = kl.[Czﬂs] +k,. [CHGI["CH, ] + k4.[C2H5]§§“- %‘[CEHQ 2
4 5 \

" k
= 3.k [CoH] + ks F[C,?Hﬁ]z

'On remarque qu’il y a deux contributions ; donc 2 réactions, d’aprés le nombre
de termes qui s’additionne dans la vitesse de la réaction :
VH2 + VCH4
Csz e H2 + C2H4 VH2 = VCZH4'
3C2H6 — ZCHgL + C4H10 VCH4 = 2.VC4H10
Les produits fondamentaux sont ceux qui apparaissent dans le maillon de

chaine puisqu’ils se répétent | fois.
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1
3. kl’{C2H6:} + k3-V§-[C2H6}2
5

__ vitesse de disparition de C,Hy

1
vitesse d'apparition de "CH;

P 1

1 = ”’:‘3“' -+ ‘I‘{‘é. “1"('1".[(:2}{5]5
2 kl k5

Remarque :
Si 1 est grand, on fait I’approximation suivante :

La vitesse de propagation est supérieure 4 la vitesse d'initiation (v, >> v;).
= k; <<k;. On néglige 3k;[C,Hs]
(e
k. |—.[C,H] 1
Vks ky K -
I = = —— [—[C,Hs] 2
2.k,.[C,Hg] 2.k Vks

C4H, et CH,4 sont les produits mineurs de la réaction car ils n’apparaissent pas

dans le maillon de chaine. ,
H, et C;Hy sont les produits majeurs et fondamentaux car ils sont produits L fois.
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