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Exercice 01: Réaction d’ordre n

La réaction :      R                                           P      est d’ordre n ( n > 1 ).

Déterminer les formes différentielle et intégrée ainsi que les expressions des temps  t 1/2 ,  t ¾ et ( ( n ) = 
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Exercice 02: Réaction d’ordre 1 en phase liquide

La réaction d’hydrolyse du  (CH3)2CBr  (  RBr donne (CH3)2COH  (  ROH et  HBr. On symbolisera son équation bilan, pour simplifier l’écriture, par   :     RBr   +    H2O                                    ROH   +  HBr .

 Elle est réalisée dans un solvant constitué d’un mélange de 10 %  d’eau et 90 % de propanone [  (CH3)2CO ].

Les résultats obtenus à 25 °C sont les suivants : C étant la concentration en (CH3)2CBr  

	t   ( heures )
	0
	2
	4
	8
	12
	20
	30
	40

	C   ( mol.l-1 )
	0,100
	0,090
	0,080
	0,065
	0,052
	0,033
	0,019
	0,011


1.Montrer que ces résultats sont en accord avec une cinétique d’ordre 1 par rapport  à (CH3)2CBr. En déduire       la valeur de sa constante de vitesse, les temps de demi et de trois quarts de cette réaction.

2.Dans les mêmes conditions mais à 50 °C, le temps de demi-réaction est de 56 mn. Calculer la constante de vitesse à cette température. En déduire l’énergie d’activation de cette réaction, On donne R = 8,314 J.K-1.mol-1. 

Exercice 03: Réaction d’ordre 1 en phase gazeuse

On considère, en phase gazeuse, la décomposition du peroxyde de ditertiobutyle (CH3)3C-O-O-C(CH3)3 ( A               en acétone  CH3 -CO-CH3  ( B  d’équation bilan :      A                                        2  B     +   C2H6.

Une masse déterminée du réactif est enfermée à température constante dans un réacteur isochore. On suit les variations de la pression en fonction du temps. On pose C ( t ) = [  (CH3)3C-O-O-C(CH3)3 ]

1.Etablir la relation entre C0  et la pression totale initiale P0 puis exprimer C (t) en fonction de C0, P0  et P ( t ).

2.Dans l’hypothèse d’une cinétique d’ordre 1, montrer que la loi cinetique s’écrit :  k.t = Ln (  
[image: image2.wmf]P

P

P

-

0

0

.

3

.

2

 ).              

3.Les résultats suivants ont été obtenus à la température t = 147  °C :

	t  ( min )
	0
	5
	10
	20
	30
	50

	P  (  102 Pa )
	250
	272
	293
	332
	368
	431


Montrer que ces résultats vérifient bien une cinétique d’ordre 1 et calculer la constante de vitesse et t1/2 et t3/4 .

Exercice 04: Energies d’activation et constante d’équilibre

Dans le dioxane, l’urée s’isomérise en isocyanate d’ammonium :     OC(NH2)2                               NH4OCN.

A T  = 61 °C     k1 = 1,62.10-5 mn-1 et k –1 = 0,157.10-5 mn-1   

A T’ = 71 °C     k1 = 6,35.10-5 mn-1 et k –1 = 0,445.10-5 mn-1
Calculer les énergies d’activation de cette réaction et les valeurs de sa constante d’équilibre K à T et à T’.    
Exercice 05: Réaction réversible d’ordre 2 en phase liquide 

On considère la réaction :                                                          A     +     B                                   C

Avec [ A ]0  = a  = [ B ]0    et [ C ]0  = 0 ; Posons [ C ]  = x  à l’instant t.

1.Exprimer la vitesse de la réaction en fonction k1, k -1, x et a. Sachant que l’ordre partiel de la réaction par rapport à chaque composé est égale 1.

2.Quelle est la relation entre la constante d’équilibre K et les constantes de vitesse k1 et k -1 ?

3.Montrer que la relation entre x, t, k1 et xe avec xe est la valeur de x  à l’équilibre est : 

k1.t     =      
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4.Rappeler la définition du temps de demi-réaction et l’exprimer en fonction de k1, xe et a. Discuter.

5.Tracer grossièrement les variations de x ( t ). Quelle est l’expression de sa pente à l’origine des temps ?

6.Montrer que la connaissance de la courbe expérimentale nous permet de déterminer  k1 et k -1. 

Exercice 06: Réactions consécutives d’ordre 1 en phase liquide

La nitratation du 1,4 – diméthylbenzène (A) se fait en deux étapes : 

A   +    HNO3                                             B    +   H2O                   ( avec  B  ( ANO2 )

B   +    HNO3                                                C    +   H2O                   ( avec  C  (  A( NO2 )2 )

Chacune de ces étapes est supposée être d’ ordre 1 par rapport à chaque réactif. A température fixée on part d’un mélange initial composé de :                           [ A ]0 = 1,00 mol.l-1        et          [ HNO3 ]0 = 1,12 mol.l-1.

Au bout d’un temps infiniment  long on obtient :   [ C ]( = 0,23 mol.l-1             et         [ HNO3 ]( = 0,00 mol.l-1. 

1.Par conservation de la matière, calculer [ A ](  et  [ B ]( . En déduire la valeur du rapport ( = 
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Exercice 07: Réactions parallèles 

On considère les deux réactions parallèles :  A                   B  ( d’ordre 1 ) et  A                   C +  D ( d’ordre 2 ).

Définir les vitesses V1  et V2 de ces deux réactions. Puis établir l’équation x ( t ) = [ A ].
Exercice 08: Réaction réversible d’ordre 2 en phase gazeuse 

On étudie la thermolyse de HI à 393 °C d’équation bilan :                2.HI                                   I2     +     H2

Dans un réacteur fermé de volume V = 22,4 L, on introduit, à t = 0, n0 = 1 mole de HI. La réaction est d’ordre 2 par rapport à HI est d’ordre 1 par rapport à I2 et H2. Soit ( le taux de dissociation de HI (  ( = 
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1.Etablir la relation entre la constante d’équilibre K et (( en déduire la valeur de K à l’aide des données  expérimentales suivantes [  ( t = 60 mn,  ( = 0,028 ) ;  ( t = 240 mn ,  ( = 0,098 ) et ( t = (,  (( = 0,200 ) 

2.Montrer que :  k1.dt  =  
[image: image8.wmf]0

.

2

n

V

. 
[image: image9.wmf])

.

3

1

).(

.

5

1

(

a

a

a

+

-

d

 . Puis exprimer  t en fonction de k1, V, n0 et (. 

4.En déduire les valeurs de k1 et k –1.

Exercice 09: Réactions concurrentes d’ordre 2 en phase liquide

On effectue la mononitration  d’un mélange de benzène ( B ) et de chlorure de benzyle ( C ) selon les réactions concurrentes de bilans :              B    +      HNO3                                           H2O     +     BNO2.

                                                    C     +     HNO3                                           H2O      +    CNO2

Les deux réactions sont supposées totales, ne conduisant chacune qu’à un seul dérivé et les ordres partiels par rapport aux réactifs sont tous égaux à 1.

A t = 0 :           [  HNO3 ( A  ]0 =  a,             [ B ]0 = b,            [ C ]0 = c        et       [ BNO2 ]0 = [ CNO2 ]0 = 0.

1.Ecrire les expressions des vitesses de disparition du benzène ( B ) et du chlorure de benzyle ( C ) en fonction des deux constantes de vitesse k1 et k2 et des concentrations : [ A ], [ B ] et [ C ].

2.En déduire l’expression du rapport :  
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 en fonction des concentrations [ BNO2 ], [ CNO2 ], b et c

	[ A ]0 ( mol.l-1)
	[BNO2]( ( mol.l-1)
	[CNO2]( ( mol.l-1)

	0,228
	0,172
	0,056

	0,343
	0,257
	0,086

	0,508
	0,376
	0,132


3.On réalise différentes expériences pour lesquelles on utilise les deux composés concurrents en excès :

[ B ] = [ C ] = 1 mol.l-1    >>  [ A ].

Pour différentes valeurs de la concentration initiale en acide nitrique [ A ]0 = a on mesure les concentrations [ BNO2 ]( et [ CNO2 ](  au bout d’un temps ’infini’ on obtient les résultats ci-dessus.

Déduire de ces résultats une valeur du rapport 
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 moyennant les trois expériences précédentes.

4.Justifier la valeur trouvée du rapport 
[image: image12.wmf]1

2

k

k

 en construisant les formules développées des deux composés : B et C.

5.Lorsqu’on remplace le chlorure de benzène ( C ) par le toluène on mesure un rapport 
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Exercice 10: Modèle de réaction autocatalytique

La loi de vitesse d’une réaction, en phase gazeuse ayant lieu dans un récipient isochore en contact avec un thermostat,  d’équation bilan :       A     +     B                                        
     C.

Est de la forme :  V = 
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  = k. [ A ]. [ B ]. [ C ].

On introduit, initialement, dans le récipient a mol.l-1 de A, autant de B et [ C ]0  = (  << a.

1.Déterminer la relation liant x et t avec :    x  = [ A ]0 __ [ A ] 

2.Montrer que la vitesse de cette réaction passe par un maximum  pour une certaine valeur de x  à déterminer.

3.A quel instant tmax la vitesse de la réaction est maximale ? à exprimer en fonction de a, ( et k.      

Exercice 11: Suivi d’une cinétique par conductimétrie

Le 2-chloro-2-méthyle propane s’hydrolyse suivant la réaction :     A + H2O                             B  + (  H+ , Cl --  ).

Dan laquelle :        A ( :  (CH3)3CCl     et   B (   (CH3)3COH.

On veut suivre l’évolution de la réaction par conductimétrie. On rappelle que la conductivité d’une solution  diluée est donnée par  la relation  (  = 
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 où Ci la concentration de l’ion ( i ) et (0i sa conductivité

molaire limite et zi  la valeur absolue de son nombre de charge.

1.En supposant que la cinétique est d’ordre 1, de constante de vitesse k, établir la relation entre C, C0 , k et t avec  C = [  (CH3)3CCl  ] et C0 = C ( t = 0 ) . En déduire que :      k.t   =    Ln  [  
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2.On met dans un becher, contenant initialement 80 ml d’ un mélange eau-acétone, 20 ml de (CH3)3CCl               de concentration C0 = 0,1 mol.l-1 dans l’acétone. On mesure la conductivité de la solution ; Les valeurs de f sont données dans le tableau ci-dessous.

Vérifier graphiquement que la cinétique est d’ordre 1. En déduire la valeur de la constante de réaction k.

	t  (s)
	0
	60
	80
	100
	120

	f
	0
	0.34
	0.66
	1.13
	1.33


Exercice 12: Cinétique suivie par spectrophotométrie

On considère la réaction admettant  un ordre suivante :  3 I--   +   S2O82--                                I3--       +     2 SO42--.

L’expression de sa vitesse de réaction peut se mettre sous la forme :    V  =  k . [  I-- ]( . [ S2O82-- ](                                  

Seuls les ions I3--  absorbent dans le visible ( couleur brune ) aussi la réaction peut être suivie par spectrophotométrie visible. A 440 nm l’absorbance A d’une solution de concentration C = 6,0.10-4 mol.l-1 en ions I3--  placée dans un cuve de longueur L = 1 cm vaut A = 0,650.

On rappelle la loi de Beer-Lambert     A = log 
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1.Définir les termes figurants dans la loi de Beer-Lambert. Quelle est l’unité de l’absorbance A.

2.Pour le faisceau considéré  (  ( =440 nm  ) en déduire le coefficient d’extinction molaire ( (  I3--   ) des ions I3-- 
	t  (  s  )
	0
	1000
	2000
	3000
	4000
	5000

	A
	0
	0,74
	1,26
	1,64
	1,95
	2,18

	dA / dt ( 10-4  s-1 )
	8,84
	6,09
	4,49
	3,40
	2,69
	2,19


3.A partir d’un mélange stœchiométrique :  [ I-- ] = 3.[ S2O82-- ] = 1,2.10-2 mol.l-1 , on prélève les valeurs de l’absorbance A de la solution à chaque instant.  

          3.1.Exprimer A ( x  ) en fonction  de x, L et ( (  I3--   ) ;  Où : x  = [ I3-- ], en déduire A0  et  A(.

   3.2.Tracer la courbe  Ln [  dA / dt ]  en fonction de Ln  [  A( __ A ]. En déduire l’ordre global de la réaction.

   3.3.Déterminer la valeur de t1/2 ( l’utilisation d’une calculatrice à option graphique est souhaitable )

4.La même expérience est réalisée avec: [ I-- ] = 2,4.10-2 mol.l-1 et 3.[ S2O82-- ] = 1,2.10-3 mol.l-1.Au bout de        2 mn on mesure une absorbance de 0,212.

   4.1.Calculer la vitesse initiale de la réaction dans ce cas la comparer à celle du cas de la question 3 puis en déduire les ordres partiels de la réaction par rapport aux deux réactants : I--  et S2O82-- .  

   4.2.Quelle est alors la valeur de la constante de vitesse k ? 

5.Retrouver la valeur de k par la méthode intégrale.

Exercice  13: Monochloration du CH4

Réalisée en phase vapeur la monochloration du méthane est souvent expliquée par le mécanisme suivant : 

                                                                              Cl2          


       2 Cl






           Cl      +   CH4 


CH3      +   HCl

 




          CH3   +   HCl 


 CH3Cl   +  Cl







     2 Cl



         Cl2

1.De quel mécanisme réactionnel s’agit-il ? Que signifie les symboles Cl  et CH3  ? Préciser l’éventuelle différence entre un centre actif, un intermédiaire réactionnel et un complexe activé. 

2.L’acte 1 est amorcé par photolyse, Déterminer la longueur d’onde du faisceau utilisé sachant que E (Cl-Cl) =    

3.Distinguer les intermédiaires réactionnels, les réactifs et les produits de la réaction. Ecrire son équation bilan. 

4.L’expériece montre l’existence de l’éthane ( C2H6 ) dans le récipient ; Expliquer. 

5.Etablir la loi de vitesse de cette réaction. La réaction admet-elle un ordre ?


Exercice  14: Synthèse de NO2 ( étape cinétiquement limitante )

La réaction bilan de composition du dioxyde d’azote s’écrit :      2 NO   +   O2                              2 NO2.

Le mécanisme réactionnel proposé est :

2 NO                                    N2O2                    ( 1 )  rapide de constante d’équilibre K ( k1 et k –1 )

O2     +      N2O2                               2 NO2      ( 2 )  lente. 

1.Déterminer rigoureusement l’expression de la vitesse de formation de NO2. Que devient-elle pour les considérations ci-dessus ? Retrouver directement cette expression. 

2.Quelle est l’expression de la constante de vitesse apparente kapp en fonction de k2 et K ?

3.Comment varie kapp avec la température ? Distinguer les cas.

Exercice  15: Mécanisme d’une réaction d’oxydoréduction

On étudie la réaction d’oxydoréduction suivante :   Fe3+   +   I—                                                     Fe2+   + ½ I2.

On propose le mécanisme suivant : 

Fe3+    +    I—                                          FeI2+                      ( k1 ).

FeI2+                                              Fe3+   +    I—             ( k –1 )

FeI2+   +    I—                                          Fe2+  +    I2—            ( k2 ).

Fe2+  +    I2—                                     FeI2+   +    I—         ( k –2 )

Fe3+   +    I2—                                          Fe2+     +   I2          ( k3 ).

1.Définir la vitesse de cette réaction, puis l’exprimer en fonction des concentrations : [ Fe3+ ] et [ I2—  ].

2.Que devient la vitesse de cette réaction dans le cas où : k 2 [ I— ] <<  k -1 ?

3.Peut-on dire que la réaction à un ordre ?

Exercice  16: Substitution nucléophile ( SN1 )

L’action  du nucléophile OH – sur le chlorodiphénylméthane  [ (C6H5)2CHCl ] donne l’hydroxydiphénilméthane         [ (C6H5)2CHOH ]. Les résultats expérimentaux ne conduisent pas à une cinétique d’ordre 1 ni 2; Le mécanisme souvent proposé est le suivant :     RCl                                             R+   +   Cl –    

 



         R+   +   OH –                                 ROH.

1.Tracer le profil énergétique de cette réaction. 

2.On donne (kJ.mol-1): E(C-Cl) =                          et E(C-O) =                    ; Quel est le comportement énergétique de cette réaction ?

3.Exprimer les vitesses d’apparition de R+ et   RCl.

4.Après une courte période d’induction un régime stationnaire s’établit. Expliciter la vitesse de disparition de RCl       ( La concentration en OH – est constante et incluse dans k3 : milieu tampon; on pose k3’ = k3.[ OH— ] ).

5.On constate que lorsque la concentration initiale en Cl – passe de 0 à 5 mol.l-1 la vitesse initiale est divisée par 2. 

	t  (  s  )
	0
	50
	270
	600
	1200
	2000

	[ RCl ] mol.l-1
	0,500
	0,498
	0,490
	0,480
	0,463
	0,440


En déduire la valeur de 
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6.Pour une expérience où  [ Cl – ]0 = 0,                       les résultats ci-contre ont été relevés. En déduire la valeur de k1.
Exercice  17: Catalyse enzymatique ( homogène )

Les enzymes sont des catalyseurs très efficaces et très sélectifs. L’action d’un enzyme sur un substrat S                    ( peptidique  en général ) donne lieu à la formation du  complexe ES qu’on symbolisera par  A. Ce dernier se décompose pour donner le produit P et régénère l’enzyme suivant le mécanisme :

E   +   S                          A       et      A                               E    +    P.

1.En appliquant à A l’approximation AEQS, exprimer la vitesse V de formation du produit P

2.En faisant intervenir la molarité initiale en enzyme [ E ]0, montrer que l’expression obtenue peut se mettre sous la forme :   V  = 
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. Expliciter Km et Vm. Quelle est la signification cinétique de Vm ?

3.Pour un couple enzyme substrat donné, avec [ E ] = 10-4 mol.l-1, les résultats suivants ont été obtenus :

	[ S ] ( en mol.l-1 )
	0,01
	0,02
	0,05
	0,10

	V ( en  10-5 mol.l-1.s-1 )
	5,99
	8,55
	11,49
	12,99


     3.1.Quelles sont les valeurs numériques de Km et Vm ? 

     3.2.Calculer k2, puis montrer que k1 est supérieur strictement à 100 ( L.mol-1.s-1 )

4.Une détermination des deux constantes k1 et k –1 est possible par biais du régime transitoire qui précède le régime stationnaire.

     4.1.Reprendre le mécanisme proposé et établir l’équation différentielle : 
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     4.2.Si l’on opère avec un excès de substrat [ S ]0 >> [ E ]0 ,  Aussi sa molarité varie très peu durant la période initiale. Intégrer l’équation ci-dessus puis montrer que, pour (t suffisamment grand, on a :  [ P ] = 
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Exercice  18: Décomposition thermique de l’ozone O3

1.En l’absence de catalyseur la réaction :     2 O3                        3 O2.  a lieu suivant le mécanisme :

      2 O3                                     O3   +   O2   +   O      

      O3    +   O                             2 O2   

   1.1.S’agit-il d’un mécanisme en chaîne ? Déterminer la loi de vitesse en appliquant, à O,  l’AEQS.

   1.2.La réaction a-t-elle un ordre ? Quelle est l’influence de O2 sur la vitesse ?

2.La vitesse de cette réaction est fortement augmentée en présence de dichlore ( Cl2 ) le mécanisme est alors :

Cl2      +   O3                              ClO      +   ClO2    ( 1 ) 

ClO2   +   O3                              ClO3    +   O2         ( 2 )

ClO3   +   O3                                             ClO2    +    2O2      ( 3 )

ClO3   + ClO3                             Cl2      +   3O2       ( 4 )   

Le radical ClO  se détruit sans participer à la propagation de la chaîne. 

   2.1.Exprimer [ClO3 ] en fonction de [ Cl2 ], [ O3 ]  et des ki ( pour i = 1, 2, 3 et 4 ).

   2.2.En négligeant le dioxygène produit par ( 4 ), exprimer la vitesse de la réaction. Quel est l’effet du dichlore ?

   2.3.Evaluer la longueur moyenne de chaîne L définie par :  L = 
[image: image25.wmf]0

V

V

  avec V vitesse globale de décomposition            et V0 vitesse d’initiation. Comment cette longueur varie- elle avec [ Cl2 ] ?

   2.4.La réaction globale obéit-elle à la loi d’Arrhénius ? si oui exprimer son énergie d’activation en fonction de celles des processus élémentaires proposés.

Exercice  19: Synthèse de HI

Réalisée entre 300 °C et 500 °C selon l’équation :       H2  +   I2  


      2 HI La loi de vitesse s’écrit :  Vexp = k [ H2 ]. [ I2 ]

En 1967, Sullivan a proposé le mécanisme suivant :      I2  +  M       

               M + 2 I   ( k1 et k –1 )








      H2 + 2 I


               2 HI
       ( k2 et k –2 )  

1.Déterminer la loi de vitesse issue de ce mécanisme en fonction des concentrations : [ H2 ], [ I2 ] et [ M ]

2.A quelles conditions le mécanisme proposé est-il en accord avec le résultat expérimental ? 
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